Larisa-Marina—EIivsabeth CHIRIGIU
Anca GANESCU
Liviu CHIRIGIU






Larisa-Marina-EIivsabeth CHIRIGIU
Anca GANESCU
Liviu CHIRIGIU

CHIMIE ANALITICA

Editie revizuita

ete)

Editura UNIVERSITARIA
Craiova, 2019



Referenti stiintifici:

Prof.univ.dr. Croitoru Octavian
Conf.univ.dr. Rau Gabriela

Copyright © 2019 Editura Universitaria
Toate drepturile sunt rezervate Editurii Universitaria

Descrierea CIP a Bibliotecii Nationale a Roméaniei
CHIRIGIU, LARISA-MARINA-ELISABETH

Chimie analitica / Larisa Marina Elisabeth Chirigiu, Anca Ganescu,
Liviu Chirigiu. - Ed. rev.. - Bucuresti : Universitaria, 2019

Contine bibliografie

ISBN 978-606-14-1493-2

I. Ganescu, Anca
I1. Chirigiu, Liviu

54

© 2019 by Editura Universitaria

Aceasta carte este protejatd prin copyright. Reproducerea integrald sau partiald, multiplicarea prin orice mijloace si sub
orice formd, cum ar fi xeroxarea, scanarea, transpunerea in format electronic sau audio, punerea la dispozitia publica,
inclusiv prin internet sau prin retelele de calculatoare, stocarea permanentd sau temporara pe dispozitive sau sisteme cu
posibilitatea recuperarii informatiilor, cu scop comercial sau gratuit, precum si alte fapte similare savarsite fara
permisiunea scrisa a detinatorului copyrightului reprezintd o incalcare a legislatiei cu privire la protectia propriettii
intelectuale si se pedepsesc penal si/sau civil in conformitate cu legile in vigoare.



Larisa-Marina-Elisabeth CHIRIGIU, Anca GANESCU, Liviu CHIRIGIU

CUPRINS
1. OBIECTUL CHIMIEI ANALITICE ..o oo 9
2. REACTIH SI REACTIVI ANALITICH Louiiiiiiiiiiiiiiiiiiiiiiiiieiieiiiiiiiiseibssaeeseeesavseesassssnnsassssnnnnnes 12
2.1. CARACTERISTICILE REACTIILOR ANALITICE CALITATIVE .....ccoovvvvviivinnnnnn. 13
2.1.1. PERCEPTIBILITATEA ..oeeiiitiiiiiittiuuieeneunnnnnennnennnnnnnsnnnssnnnsensnnnnnnnsnnnnnnnnne 13
2.1.2. SELECTIVITATEA ...oeeetttiiiiite s ssssssssasssnssnnnnsnnsnnes 13
2.1.3. SENSIBILITATEA oottt bbsssansasnnnnnnnnes 16
2.2. CLASIFICAREA REACTIILOR UTILIZATE IN CHIMIA ANALITICA .................. 18
2.2.1. REACTIILE PE CALE USCATA ......ioiiiieeeeeeeeeeeee e 18
2.2.2. REACTIILE PE CALE UMEDA ......c.ccoiioieeeeeeeeeeeeee e 27
2.3. CLASIFICAREA REACTIVILOR ANALITICI cooeeeeeeeeeeeeeeeeeeeee, 27
2.3.1. CLASIFICAREA REACTIVILOR ANALITICI DUPA ACTIUNE ............... 27
2.3.1.1. Reactivi analitici indicatori de pH .........oooviiiiiiii e, 27
2.3.1.2. Reactivi analitici indicatori redoX ..........cccceeeeiiiiii, 30
2.3.1.3. Reactivi analitici de adsorbtie .........ccccccoviiiiiiiiiiii 33
2.3.1.4. Reactivi analitici de cOomplexare ...........cccccevvieiieeeeeeeeeeccie e 35
2.3.1.5. Reactivi analitici de precipitare ...........ccccccvveeiiieeeeeeeeeecciee e e 35
2.3.1.6. Reactivi analitici de fluorescenta ...........ccccccvvvviiiiiiiiii, 35
2.3.1.7. Reactivi analitiCi CatalitiCi .............oeieeeeiiiiiiiiiie e 36
2.3.2. CLASIFICAREA REACTIVILOR ANALITICI DUPA NATURA LOR ....... 37
2.3.2.1. Reactivi analitiCi an0rganiCi ...........cooeveeeieeeeiieeeeeeeeeeeeeeeee e 37
2.3.2.2. Reactivi analitiCi OrganiCl ..........coeeeeeeeiieiieeeeeeeeeeeeeee e 37
2.4. MASCAREA S| DEMASCAREA IN REACTIILE ANALITICE .....ccoooveeveeivene, 47
B TN e ——————————— 49
3.1. INFORMATII GENERALE .......oooiiieiiieeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeee e 49
3.2. PROPRIETATI GENERALE ALE IONILOR .....coooviiiieeeecieeee e, 50
3.2.1. NUMARUL DE OXIDARE ......coootiiiiieeieeeee et 50
3.2.2. RAZA TONILOR ..o 50
3.2.3. STRUCTURA ELECTRONICA A IONILOR MONOATOMICI ................ 51
3.2.4. CARACTERISTICA ENERGETICA A IONILOR ....c.ccocvvevirieeieeereeee, 52
3.2.5. GEOMETRIA IONILOR POLIATOMICI ..ccoooiieiiiiieeeeeeeeeee, 53
3.3. PROPRIETATILE ANALITICE ALE IONILOR ....ccviiiiiiiiiieecieeeee e 54
3.3.1. POLARIZATIA TONILOR ... 54
3.3.2. FORMAREA DE COMBINATII COMPLEXE ..., 56
3.3.3. FORMAREA DE PRECIPITATE ...ooo i 57
3.3.4. CULOAREA SUBSTANTELOR ...coiiiiiiiie, 58
3.3.5. CARACTERUL ACIDO-BAZIC AL IONILOR .....cccooieieiiiiiieieeee, 59
3.3.6. CARACTERUL REDOX AL IONILOR .....ccoooiiiiiiiiee, 60
3.3.7. MAGNETISMUL IONILOR ..o 60
3.4. CLASIFICAREA ANALITICA A TONILOR .....ooviiiieeeiecieeece e 61
3.4.1. CLASIFICAREA CATIONILOR IN GRUPE ANALITICE .....ccccoveveenee. 61
3.4.1.1. Grupa | analitica de cationi — Grupa acidului clorhidric ................... 62
3.4.1.2. Grupa a ll-a analitica de cationi — Grupa hidrogenului sulfurat ....... 64
3.4.1.3. Grupa a lll-a analitica de cationi — Grupa sulfurii de amoniu .......... 67
3.4.1.4. Grupa a IV-a analitica de cationi —Grupa carbonatului de amoniu ....... 69
3.4.1.5. Grupa a V-a analitica de cationi ............ccouuuiiiiiii i, 70
3.4.2. CLASIFICAREA ANIONILOR IN GRUPE ANALITICE ......cccocvevevenen. 71
4. ECHILIBRUL CHIMIC ... 73
4.1. REACTII PARTIALE $SI REACTIH TOTALE ..ooovviiiiiiiieeiieeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeee 73
4.2. ABORDAREA TERMODINAMICA A ECHILIBRULUI CHIMIC .......ccccceevvvvennnen 75



CHIMIE ANALITICA - Editie revizuita

4.3. ABORDAREA CINETICA A ECHILIBRULUI CHIMIC ......ccccoeveiiiiecieceieeeeeenns 77
4.4. DEPLASAREA ECHILIBRELOR CHIMICE ......ccovviiiiiiiiiiiiiiiiiiiiieeeeeeeeeeeeeeeeeee 79
4.4.1. INFLUENTA CONCENTRATIEI ASUPRA ECHILIBRULUI CHIMIC........ 80
4.4.2. INFLUENTA PRESIUNII ASUPRA ECHILIBRULUI CHIMIC ................. 81
4.4.3. INFLUENTA TEMPERATURII ASUPRA ECHILIBRULUI CHIMIC ........ 82
4.4.4. INFLUENTA CATALIZATORILOR ASUPRA ECHILIBRULUI CHIMIC ....... 82
4.4.5. INFLUENTA MEDIULUI DE REACTIE ASUPRA ECHILIBRULUI CHIMIC....83
4.5. CLASIFICAREA ECHILIBRELOR CHIMICE ......ccoovviiiiiiiiiiiiiiiiiieeieeeiieeeeeeeeeeee 83
4.6. TEORIA ELECTROLITILOR ..ottt 85
4.7. TEORIA ELECTROLITILOR TARI covviiiiiiiiiieeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeee e 86
4.8. INFLUENTA TARIEI IONICE ASUPRA CONSTANTEI DE ECHILIBRU ........... 93
5. SOLUTII. EXPRIMAREA CONCENTRATIILOR SOLUTIHILOR ...coooviiiiiiiiieiiiee, 95
6. ECHILIBRE CU TRANSFER DE PROTONI ....iiiiiiii e 98
6.1. TEORII ASUPRA ACIZILOR SIBAZELOR ..., 98
6.2. CLASIFICAREA ACIZILOR SI BAZELOR ..., 100
B.3. SARURILE ....ooeiieeieeeeeeeeeeee ettt ettt e e 103
6.4. REACTIA DE NEUTRALIZARE ..o 103
6.5. AMFOLITI ACIDO-BAZICI ..ccooviiiiiiiiiiiiiieeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeeee e 104
6.6. CALCULAREA CONCENTRATIEI IONILOR DE HIDROGEN, A pH-ULUI $I
POH-ULUI IN SOLUTII DE ACIZI, BAZE, SARURI .....coooviviveieeeeeeeeeeeeeee e 104
6.6.1. Calcularea concentratie ionilor de hidrogen, a pH-ului
Si @ POH-UIUI QPEI PUIE .o 104
6.6.2. Calcularea pH-ului in solutii de acizi sibaze ... 107
6.6.2.1. Calcularea pH-ului pentru solutii de acizi tari monobazici ............. 107
6.6.2.2. Calcularea pH-ului pentru solutii de baze tari monoacide ............. 108
6.6.2.3. Calcularea pH-ului pentru solutii de acizi slabi monobazici ........... 110
6.6.2.4. Calcularea pH-ului pentru solutii de baze slabe monoacide .......... 112
6.6.2.5. Calcularea pH-ului pentru solutii de acizi polibazici ...................... 114
6.6.2.6. Calcularea pH-ului pentru solutii de baze poliacide ...................... 117
6.6.2.7. Amestecuri de acizi tari si acizi slabi ...........cccccoevviiiiiiiiiii 118
6.6.2.8. Amestecuri de baze tari sibaze slabe ..........ccccoooooiiiii 120
6.7. ECHILIBRE PROTOLITICE IN SOLUTII DE SARURI. HIDROLIZA SARURILOR ........ 121
6.7.1. SARURILE ACIZILOR TARI CU BAZE SLABE ......coovioeeeeeeeeeeeeee. 122
6.7.1.1. Gradul de hidroliza (N) .....ccooriiiiiie e 124
6.7.1.2. Deplasarea echilibrului de hidroliza ................ccoooooiiiiiiii 124
6.7.2. HIDROLIZA SARURILOR BAZELOR POLIVALENTE .....cccocvvvveeeenn. 125
6.7.3. SARURILE ACIZILOR SLABI CU BAZE TARI ....coooviiiiiiiceeeeeeennns 125
6.7.3.1. Gradul de hidroliza (N) ......coorrimiiee e 127
6.7.3.2. Deplasarea echilibrului de hidroliza ...............ccccco, 127
6.7.4. HIDROLIZA SARURILOR ACIDE ALE ACIZILOR SLABI .......cc.c......... 128
6.7.5. HIDROLIZA SARURILOR ACIZILOR SLABI CU BAZE SLABE .......... 130
6.8. ECHILIBRE PROTOLITICE IN AMESTECURI DE ACID Sl SARE
SAU BAZA SISARE ...ttt 132
6.8.1. SOLUTII TAMPON. GENERALITATI ....ooiviiiecieeececeeeceeee e 132
6.8.2. CALCULAREA pH-ULUI UNUI AMESTEC TAMPON SIMPLU FORMAT
DINTR-UN ACID SLAB SI BAZA LUI CONJUGATA .....oooiiiiiieeeee e 133
6.8.3. CALCULAREA pH-ULUI UNUI AMESTEC TAMPON SIMPLU FORMAT
DINTR-O BAZA SLABA S| ACIDUL SAU CONJUGAT ....ooiiiiieieceeeeeee e 136
6.8.4. CAPACITATE DE TAMPONARE, INDICE DE TAMPONARE .............. 138
6.8.5. INDICELE DE TAMPONARE AL APEI, AL ACIZILOR TARI SI AL
BAZELOR TARI et e e e e e e e e e e eaas 139
6.8.6. INDICELE DE TAMPONARE AL UNUI AMESTEC TAMPON SIMPLU ...... 140



Larisa-Marina-Elisabeth CHIRIGIU, Anca GANESCU, Liviu CHIRIGIU

7. ECHILIBRE REDOX ....ooviiiuiiiieiiee ettt ettt e ats et e et saenn e saann e 142
7.1. REACTII DE OXIDO-REDUCERE, SISTEM REDOX ......cccovevveieeieiereieenenans 142
7.1.1. GENERALITATI DESPRE REACTII REDOX .....ccvcoviviiiiriieieeseeeenns 142
7.1.2. ECUATII REDOX ...oooviiiiieeiieeeeee ettt 144
7.2. POTENTIALUL REDOX ....oiviiiiiieee ettt 146
7.3. CAPACITATEA DE TAMPONARE A SISTEMELOR REDOX ......ccccevevvevenane. 149
7.4. SENSUL REACTILOR REDOX ....coiieueieeeeteeieeeteeeeeete e 150
7.5. CONSTANTA DE ECHILIBRU A REACTIILOR REDOX .....ccovovevveveeereiiennne 151
7.6. CALCULAREA RAPORTULUI CONCENTRATIILOR LA PUNCTUL
DE ECHIVALENTA IN REACTIILE REDOX ....oooviiviieieieceece e 153
7.7. CALCULUL POTENTIALULUI LA PUNCTUL DE ECHILIBRU IN REACTIILE
] 10 ) R RRRRSN 155
7.8. STABILITATEA SISTEMELOR REDOX IN APA ....c.ooviiiiiveieeeeeceeeeen 156
7.9. FACTORII CARE INFLUENTEAZA VALOAREA POTENTIALULUI REDOX ........ 157
7.9.1. INFLUENTA IONILOR STRAINI ...ttt 157
7.9.2. INFLUENTA ACIDITATII (A pH-ULUI) ASUPRA POTENTIALUI REDOX ....... 158
7.9.3. INFLUENTA AGENTILOR DE PRECIPITARE ASUPRA
POTENTIALULUI REDOX ....oo.viuiiiiiieeeee ettt saenn e sannn e 158
7.9.4. INFLUENTA AGENTILOR DE COMPLEXARE ASUPRA
POTENTIALULUI REDOX .....o.viuiiviiieeees ettt saene st sanne e 160
7.9.5. INFLUENTA ALTOR FACTORI ASUPRA POTENTIALULUI REDOX......161
7.10. REACTII DE DISMUTATIE ..ot 162
8. ECHILIBRE DE COMPLEXARE ......ccoiiuiiitieeeee ettt 163
8.1. TEORII CU PRIVIRE LA STRUCTURA COMBINATIILOR COMPLEXE ......... 163
8.2. NOMENCLATURA COMBINATIILOR COMPLEXE .....ccccoeoveeeeeeeeeeeeeeeeas 167
8.3. FORMAREA S| STABILITATEA COMBINATIILOR COMPLEXE .................... 169
8.4. FACTORII CARE INFLUENTEAZA PROCESELE GENERATOARE DE
(0101 | I8 =07 SRRSO 173
8.4.1. INFLUENTA LIGANZILOR STRAINI IN ECHILIBRELE CU FORMARE
DE COMPLECS! .ottt en et teeaene e nn e 173
8.4.2. INFLUENTA ALTOR IONI METALICI STRAINI IN ECHILIBRELE CU
FORMARE DE COMPLECSI ...ttt 174
8.4.3. INFLUENTA pH-ULUI IN ECHILIBRELE CU FORMARE
DE COMPLECS! ..ottt ettt en st en et eeatesaenn e 174
8.4.4. INFLUENTA AGENTILOR REDOX iN ECHILIBRELE CU FORMARE DE
(010 1Y | I8 =07 SRR 175
8.4.5. INFLUENTA AGENTILOR DE PRECIPITARE iN ECHILIBRELE CU
FORMARE DE COMPLECSL.......coiitiiet ettt 175
8.4.6. INFLUENTA SOLVENTULUI IN ECHILIBRELE CU FORMARE DE
(010 1Y |2 I8 =07 R SSRTRRN 176
8.5. APLICATII ALE ECHILIBRELOR DE COMPLEXARE. MASCAREA SI
DEMASCAREA IONILOR .....ooviiiiiieeeeee ettt en st seann s 176
9. ECHILIBRE CU FORMARE DE PRECIPITATE ....ooviiiiiie i 179
9.1. CONSIDERATI GENERALE ...ttt 179
9.2. SOLUBILITATE. PRODUS DE SOLUBILITATE ....ocoviiiviieececeee e 179
9.3. CORELATIA DINTRE SOLUBILITATE S| PRODUS DE SOLUBILITATE ....... 182
9.4. FACTORII CARE INFLUENTEAZA O PRECIPITARE COMPLETA ............... 182
9.4.1. FACTORII CARE ACTIONEAZA IN FAZA SOLIDA .......c..cccooveeeenen 183
9.4.2. FACTORII CARE ACTIONEAZA IN FAZA LICHIDA..........ccccoveveennn 184
9.4.3. INFLUENTA ALTOR FACTORII ASUPRA ECHILIBRELOR DE PRECIPITARE ....189
BIBLIOGRAFIE .....ooveeeeeeeeee ettt ettt te st e et aeste e ne e eaenestesteneetesaennaes 191






Larisa-Marina-Elisabeth CHIRIGIU, Anca GANESCU, Liviu CHIRIGIU

1. OBIECTUL CHIMIEI ANALITICE

Chimia analitica are drept obiect de studiu materia chimica organica si anorganica.
Este stiinta care studiaza teoretic si practic metodele de analiza chimica si instrumentala.

Chimia analitica contine doua ramuiri:

- chimia analitica calitativa;
- chimia analitica cantitativa.

Chimia analitica calitativa se ocupa atat cu identificarea elementelor sau ionilor care
intra Tn compozitia unei substante pure cat si cu identificarea substantelor care intra in
compozitia unui amestec. Analiza calitativa precede aproape totdeauna analiza cantitativa.

Chimia analitica cantitativa stabileste raportul in care se gasesc elementele sau
ionii in compozitia unei substante pure sau raportul in care se gasesc substantele dintr-un
amestec. in urmatoarele etape se vor stabili prin calcul compozitia procentuald, formula
bruta si formula moleculara.

Orice proces analitic cuprinde cinci etape operationale:

1. 2. 3. 4. 5.
Scopul Salping Trecerea in Identificarea Calcularea Si
g proba — forma ' si/sau > interpretarea
masurabild determinarea rezulta_ltel_or
compusului analizei

1. Scopul motiveaza efectuarea analizei. in functie de acesta se orienteaza mersul
analizei.

2. Salping proba reprezinta operatia de prelevare a probei pentru analiza.

Pentru o corecta prelevare proba trebuie sa aiba urmatoarele calitat;:

- sa fie reprezentativa pentru un material dat. Recoltarea se face din locuri diferite
pentru un material solid sau solutiile si suspensiile trebuie bine omogenizate inainte
de recoltare;

- safie omogena.

Pentru substantele solide omogenizarea se realizeaza prin amestecare si mojarare,
iar pentru suspensii sau solutii lichide prin agitare.

Trebuie ca la aceasta etapa sa se cunoasca istoricul probei: locul de recoltare,
transport, conservare.

3. Trecerea probei sub forma masurabila se face prin:

- aducerea probei in solutie (solubilizarea probei).
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4. Identificarea sau/si determinarea (dozarea) compusului.
- separarea constituentului ce trebuie determinat sau identificat;
- adaugarea unui reactiv care sa reactioneze cu constituentul pentru a conduce la

un compus cu propreitati cunoscute sau masurabile.

5. Calcularea si interpretarea rezultatelor — se face in functie de scopul urmarit

de analiza.

Analiza chimica cuprinde tehnicile de analiza care pot fi:

- clasice (cele chimice);

- moderne (cele instrumentale).

Metodele clasice sunt greoaie, laborioase, necesita cantiati mari de substanta, timp
indelungat de lucru si personal calificat dar sunt foarte precise. Treptat acestea vor fi
Tnlocuite cu metodele moderne.

Metodele moderne (instrumentale) sunt mai usoare, mai rapide, necesita cantitati
mici de substanta, se pot executa automat de personal cu studii medii, dar, uneori, sunt
mai putin precise, mai pretentioase si necesita aparatura costisitoare. Treptat,
perfectionarea aparaturii de laborator a crescut foarte mult precizia acestor metode. Exista
aparate extrem de fine si sensibile dar foarte costisitoare.

Alegerea dintre cele doua metode, pentru laboratoarele facultatilor sau
laboratoarele farmaceutice, depinde de:

- cantitatea de proba disponibila (cantitate mare — tehnici clasice, cantitate
mica — tehnici moderne);
- dotarea laboratorului (tehnici moderne, daca exista posibilitatea).

Clasificarea analizei chimice se face dupa mai multe criterii luate de referinta:

A. In functie de natura substantei care se analizeaza:

- analiza chimica organica — se ocupa cu studiul compusilor organici;

- analiza chimica anorganica — se ocupa cu studiul compusgilor anorganici.

B. in functie de scopul urmarit analiza chimica poate fi:

- calitativa — identifica elementele sau ionii care intra in compoziia unei substante
chimice;

- semicantitativa — face determinari aproximative, cu precizie mica;

- cantitativa — determina cu mare precizie compozitia chimica a unei substante chimice
pure sau compozitia chimica a unui amestec de substante.

C. O alta clasificare in functie de scopul urmarit pentru analiza chimica poate fi:

- elementala — identifica elementele chimice care compun o substanta;

10
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- functionala — identifica functiunile ogranice ale unui compus;
- structurald — determina structura unui compus chimic.
D. In functie de volumul probei, masa probei sau masa de constituent de analizat,

analiza chimica poate fi (tabelul 1.1.):

Tabelul 1.1. Clasificarea metodelor de analiza chimica in functie de masa probei sau masa
de constituient de analizat

M < Masa de component Volumul
asa de proba ; o . .
Anal S A o identificat sau solutiei de
naliza chimica luata in analiza : .
determinat analizat
Macroanaliza
(metoda gramelor sau >0,1¢9 >10"%g >5cmd
decigramelor)
Semimicroanaliza 0,01-0,1g¢ 5 a4 3 3
(metoda centigramelor) 10°-10"g 05-5cm
Microanaliza 6 " 3
(metoda miligramelor) 0,001-0,01g 10°-10" g 0,05-0,5cm
Ultramicroanaliza <0,001 g 10°-10%¢g < 0,05 cm?
(metoda microgramelor)
Submicroanaliza 12 9
(metoda nanogramelor) 107%-10"g
Subultramicroanaliza <102
(metoda picogramelor)
Multiplii si submultiplii gramului:
Multiplii gramului:
Terragram (Tg) =1000 000 000000 g=10%?g
Gigagram (Gg) =1000000000g=10%g
Megagram (Mg) =1000000g=10°%g
Kilogram (Kg) =1000g=10%¢g
Hectogram (hg) =100g=10%g
Decagram (dag) =10g
Submultiplii gramului:
Decigram (dg) =10'g=0,1g¢g
Centigram (cgy =102%g=0,01g
Miligram (mg) =103g=0,001¢g
Microgram (ng) =10%g=0,000001g
Nanogram (ng) =10°g=0,000000001 g
Picogram (pg) =10'?g=0,000000000001 g
Femtogram (fg) =1015g=0,000000000000001 g

11
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2. REACTII SI REACTIVI ANALITICI

Reactiile chimice care permit identificarea, separarea sau determinarea
componentelor (substantelor) de analizat poarta denumirea de reactii analitice.

Substantele chimice care pot produce aceste reactii se numesc reactivi analitici.

Pentru a putea fi utilizatd in chimia analitica o reactie chimica trebuie sa
indeplineasca o serie de conditji:

- sa fie usor de executat;

- sa fie practic totala (echilibru deplasat complet spre dreapta);

- sa fie cat mai rapida;

- sa se desfasoare dupa un mecanism cunoscut;

- sa fie cat mai sensibila si caracteristica pentru o anumita substanta sau pentru un
grup restrans de componenti;

- rezultatele sa fie usor perceptibile cu unul din simiurile noastre, altfel spus trebuie
sa duca la compusi usor sesizabili si cunoscutj.

O reactie analitica trebuie sa conduca la formarea unui compus cu o proprietate
care sa fie functie de concentratje:

P =1(C)
unde: P = proprietatea analitica a compusului rezultat;
C = concentratia molara a compusului cercetat.

Reactiile chimice se reprezinta cu ajutorul ecuatiilor chimice.

Aplicarea succesiva a diferitelor reactii analitice in vederea separarii, identificarii
sau determinarii unor grupe, mai mari sau mai mici de compusi, definesc un mers
sistematic sau o schema de analiza.

Pentru a fi utilizat in chimia analitica un reactiv chimic ar trebui sa indeplineasca si
el cateva cerinte dintre care amintim:

e sa aiba formula moleculara si structurala bine cunoscuta;

¢ sa fie chimic pur;

¢ sa fie stabil in timp;

e sa fie specific sau selectiv;

e sa conduca la reactii analitice practic totale;

e sa formeze gaze, compusi greu solubili, compusi putin disociati sau colorati cu
componentul de analizat;

e sa permita decelarea unor cantitati cat mai mici din componentul cautat (sa dea

reactii sensibile).

12
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2.1. CARACTERISTICILE REACTIILOR ANALITICE CALITATIVE

Pentru a putea fi utilizate in chimia analitica calitativa, pentru identificarea diferitelor
specii chimice, reacfiile analitice trebuie sa fie caracterizate prin urmatoarele notiuni:

perceptibilitatea, selectivitatea si sensibilitatea.
2.1.1. PERCEPTIBILITATEA

Este caracteristica reactiilor analitice de a provoca transformari usor de observat cu
organele noastre de simt, in special cu ochiul sau cu nasul.
Aceasta cerinta poate fi satisfacuta de o reactie atunci cand:

a) componentul analizat formeaza cu reactivul dat un precipitat.

Exemplu:
Ca?* (incolor) + COs? (incolor) - CaCOs  (precipitat alb)
Ag* (incolor) + I (incolor) — Agl | (precipitat galben)
Pb2* (incolor) + S2- (incolor) — PbS { (precipitat negru)
b) din reactii rezulta un gaz usor se identificat dupa culoare, miros, inflamabilitate,

reactie pe care o poate da cu diferifi reactivi.

tO
COs% +2 H* — > H0 + CO2 T (gaz incolor)
CO2 + Ba?* + 2 HO" — BaCOs | (precipitat alb) + H20
FeS + H2S04 — FeS0s + H2S T

c) din reactie rezultd un compus colorat specific.

Fe\

(incolor sau .
slab verzui)  (incolor)

2.1.2. SELECTIVITATEA

Este proprietatea reactiilor analitice de a da raspunsuri caracteristice unei anumite
specii (ion). In caz contrar identificarea este imposibila.

Din acest punct de vedere reactivii analitici se clasifica in:
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e reactivi specifici — reactioneaza cu un singur ion sau component, in anumite

conditii de lucru. Deoarece numarul reactivilor specifici este foarte redus spunem
despre un reactiv ca este cu atat mai specific cu cat reactioneaza cu mai putini ioni
componenti din sistem. De exemplu dimetilglioxima este considerata reactiv specific
pentru ca reactioneaza cu Ni%* in solutie neutra sau amoniacald, cu toate ca poate
precipita Pb?* din solutie acida sau da o coloratie rosie cu sarurile feroase acidulate

cu acid tartric in prezenta de amoniac.

OH<——O0

| l
H3C-C=N-OH H3C-C=N N=C-CHsj

+2 HO- ‘ \Ni/

+Ni2+ o Y \ ‘
H3C-C=N-OH -2H,0 H3C-C=N ll\l:C-CH3
I

O—» HO
precipitat rosu matasos

- reactivi_selectivi — sunt reactivii care in conditile date reactioneaza cu un numar

cat mai mic de ioni sau componenti. De exemplu, apa oxigenata reactioneaza in
mediu de acid sulfuric, dand reactii de culoare numai cu titanul, vanadiul si
molibdenul.
Ti(SO4)2 + H202 — H2[TiO2(S04)2]
galben portocaliu

- reactivi_de grupa - reactioneaza in anumite conditii cu un grup de ioni sau

componenti, uneori destul de mare. Dintre acestia amintim: HCI, H2S, (NH4)2S,
(NH4)2CO3, H2SO04, H2C204, (NH4)2C204, AgNOs3, BaClz. Cu ajutorul acestor reactivi
cationii si anionii pot fi impartiti in grupe analitice, fapt ce permite separarea

ulterioara a acestora in vederea identificarii.

- reactivi_nespecifici — care reactioneaza cu majoritatea ionilor sau componentilor

din sistem.

Selectivitatea reactiilor analitice depinde de o serie de factori dintre care amintim:
pH-ul, alegerea starii de valenta, temperatura, complexantii, ionii straini etc. Prin
modificarea conditilor de reactie se poate mari sau micsora selectivitatea reactiilor
analitice.

Astfel:

e pH-ul: alegerea adecvatd a pH-ului este esentiald in cazul precipitarii Ni** cu

dimetilglioxima, reactia fiind totala in mediu alcalin, in mediul acid reactia

neavand loc.
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e temperatura: intr-un amestec de Ag* si Pb?* ambii cationi precipitda cu HCI
formand precipitate albe.

Agt + CI — AgClJ

incolor incolor precipitat alb
Pb* + 2CI — PbClk{
incolor incolor precipitat alb

La incalzire PbCl2 se solubilizeaza permitand separarea prin filtrare a AgCI.

e valenta: alegerea judicioasa a starii de valenta pentru un anumit element
permite utilizarea unui anumit reactiv. Exemplu: ionul SCN- reactioneaza cu Fe3*
dand un compus solubil rosu, dar nu reactioneaza cu Fe?*.

Fe3* + 3 SCN — Fe(SCN)s

slab galbui incolor rosu sange
In mod diferit se comporta dipiridilul si ortofenantrolina care formeazd compusi

solubili colorati in rosu cu ionul Fe?* si nu formeaza cu ionul Fe®*.

B = 02+
2+ /
Fe™ + > Fex|
"N
SN
(incolor sau - -
slab verzui) (incolor) (rosu)
2+

N
s L ) | )@

"N
T P5
N 3
(incolor sau = - ~ -
slab verzui)  (incolor) (rosu)

e mascarea componentului care jeneaza reactia (interfera) prin transformarea sa
intr-un complex stabil ce nu mai reactioneaza cu reactivul utilizat. De exemplu,
ionii de Co?* si Fe3* dau amandoi reactie de culoare cu SCN". Pentru a putea
izola fierul de cobalt, in solutie se adauga anioni fluorura (F) cand are loc
reactia:

Fe3* + 6 F — [FeFe)*>

lonul [FeFe]? fiind foarte stabil, nu mai permite reactia Fe3* cu SCN-, aceasta reactie

devenind specifica doar pentru Co?*.

Co%*+ 4 SCN™ — [CO(SCN)4]2'
roz incolor albastru
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e separarea: selectivitatea creste prin separarea prealabila a ionilor care interfera
utilizand diferite procedee: precipitarea selectiva, dizolvare selectiva, extractie,

cu ajutorul rasinilor schimbatoarea de ioni etc.

Este important de retinut ca selectivitatea analitica este influentatd nu numai de
catre ionii interferenti, ci si de toti ionii existenti in solutie, care alcatuiesc zgomotul de fond
si deci micsoreaza selectivitatea; aceasta influenta este cu atadt mai accentuata cu cat
concentratia ionilor straini in solutie este mai mare. Ea se poate exprima prin relatia limita
RL, care este egala cu raportul dintre concentratia ionului care se identifica si concentratia
ionului strain:

RL - [Ml]identifica
[Mz]strain

Exemplu:

In cazul identificarii Ni(ll) cu dimetilglioxim&, in prezenta Co(ll) si a Cu(ll), valorile

relatiilor limita sunt urmatoarele:

12+
=N 1oy g9s0
[Co™] 1250
f 2+
- INTT_ 1 _ 600

L -— -—
[Cu®*] 600
Pentru identificarea Ni?* in conditii de sigurantad este necesar ca intre concentratiile

speciilor implicate sa existe relatiile [Co?*] < 1250-[Ni?*] iar pentru cupru [Cu?*] < 600-[Ni?*]
2.1.3. SENSIBILITATEA

Sensibilitatea unui reactiv analitic sau mai corect sensibilitatea unei reactii este
proprietatea acestei reactii de a identifica sau determina cantitati cat mai mici din
componentul de analizat.

Sensibilitatea unei reactii chimice poate fi apreciata prin doua marimi:

- limita de recunoastere (limita de detectie, limita de decelare, limita de sensibilitate);
- limita de dilutie.

Feigl a definit limita de recunoastere ca find cea mai mica masa dintr-un

component care poate fi pusa in evidenta in mod sigur printr-o reactie analitica. Limita de
recunoastere se exprima, de obicei, in micrograme (1 pug = 10 g).
Limita de recunoastere se determina executand o serie de incercari cu aceeasi

reactivi pe solutii din ce in ce mai diluate ale componentului urmarit, pana cand reactia
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considerata nu mai este pozitiva. Se considera ca limita de detectie concentratia ultima
pentru care mai mult de 50 % din incercari sunt pozitive.
Exemplu:
Atunci cand se incearca identificarea Cu?* cu solutie de hexacianoferat(ll) de
potasiu conform reactiei:
2 Cu?* + [Fe(CN)s]* — Cuz[Fe(CN)e] <,

albastru galbena pp. brun-rogcat
deschis

daca se dilueaza solutia ce contine 1 g din ionii de Cu?* intr-un litru se constata ca acesta
mai poate fi identificat si dupa o diluare de 2500 ori. Tindnd cont ca volumul de solutie luat
in analiza este de 0,05 mL, atunci limita de recunoastere (L) se calculeaza astfel:

Volumul luat in lucru = 0,05 - 103L =5 - 10°L

Masa ioni gram de Cu?* =1 g =10°mg = 10° ug

Rationament:
daca in 2500 L se gasescC .........cccveeeunennne. 108 ug Cu?*
in5-10°L se gaseste ......ccceeeuneenne. Lr

_5:10°-10° 5-10
2500 2,5-10°

=2-10"°pg = 0,02 pg Cu?

Limita de recunoastere a ionilor de CI- cu Ag* este 0,05 ug Cl- sau a ionilor de Na*
prin coloratia flacarii in galben este de 104 ug Na*.
Aceasta inseamna ca reactiile de identificare a ionilor sunt posibile doar pentru

probe ce contin ionii respectivi in mase cel putin egale cu cele mentionate.

Limita de dilutie (Ls) — reprezinta concentratia minima (titrul) exprimata in g/mL a

unei solutji la care mai poate fi identificat sigur componentul de analizat.

_ masacomponent (g) 19 B 1
Volumul solutiei (mL) 2500000 mL 2,5-10°

=0,4-10° g/mL

d

.10-6 .106
= L 107 _902-107 _2 10 -0,4-10° gimL
Volumul probei (mL) 0,05 5

d
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2.2. CLASIFICAREA REACTIILOR UTILIZATE
IN CHIMIA ANALITICA

Dupa modul in care se executa reactiile sunt de doua feluri:
- reactji pe cale uscata

- reactji pe cale umeda

2.2.1. REACTIILE PE CALE USCATA

Se mai numesc si reactii preliminare pe cale uscata deoarece se executa inca de la
inceputul analizei direct pe sarea uscata. Aceasta etapa a analizei ofera rezultate imediate
asupra compozitiei probei de analizat, informatii verificate apoi de reactiile pe cale umeda.

Din categoria reactiilor pe cale uscata amintim: reactia de colorare a flacarii becului
de gaz, incalzirea in tub inchis, incalzirea pe carbune, formarea perlelor, reactia pe
capacul de creuzet, comportarea fata de alcalii, comportarea fata de acidul sulfuric diluat

sau concentrat, la rece sau la cald, reactia cu acid sulfuric si etanol, reactia heparului.

Reactia de colorare a flacarii becului de gaz

In aceasta reactie se observa culoarea pe care o imprima flacarii incolore a unui
bec de gaz, sarurile volatile, aduse la incandescenta.
Reactia se executa in modul urmator:

- pe o sticla de ceas se pune substanta de analizat;

- se adauga, pe marginea ei, o picatura de HCI concentrat si se inclina astfel incat sa
vedem contactul intre HCI si substanta. HCI concentrat se adauga in vederea
transformarii cationilor metalici din sare in cloruri volatile;

- se amesteca apoi sarea cu o bagheta de oxid de magneziu sau ansa de platina;

- se introduce ansa sau bagheta pe care s-a depus sare, in flacara incolora a unui bec de
gaz,

- se observa culoarea caracteristica flacarii, culoare din care se obtin rezultate pretioase.

Pentru flacara oxidanta, coloratiile cele mai caracteristice sunt exprimate in tabelul

2.1
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Tabelul 2.1. Identificarea cationilor metalici in functie de coloratia flacarii oxidante a becului

de gaz
Cationul Cﬁ;zréar%:a Observatii
Na* galben . o . ]
Ca" rosu-caramiziu | Lumina sodiului este absorbita de o sticla albastra de
Sr2* rogu-purpuriu cobalt, care permite punerea in evidenta a K* ce emite o
L rosu-carmin coloratie violeta.
K* violet . A -
Rb* violet Pentru metalele care coloreaza flacara in rosu sau in
Cs violet rosu-violet in prezenta sodiului se poate confunda
2 2+
In3* violet-albastrui flacdra cu cea a Ca™".
2+ _ H
B_I‘:’}+ galben(;/erzw Pentru Sr?* cantitati mici trebuie privitd flacara printr-o
U ver d\éearllkfastru sticla albastra de cobalt pentru a elimina radiatia
. - . albena de Na*.
Bi®* verde deschis 9
As*, 2A+35+ alb-albastrui | gpre deosebire de Sr?*, la Li* flacdra se coloreazs
Pb alb-albastrui | jmediat si dureaza putin iar la Sr** apare greu dar
Sb*", Sb** alb-albastrui | qureaza destul de mult.
Se, Te, Mo, V | verde deschis

incalzirea in tub inchis

Pentru aceasta se foloseste un tub de sticla inchis la un capat, de circa 6 —10 cm

lungime si cu diametrul de 8 — 10 mm.

C 8—10r!1'm 0O
| 6-10cm |

In tub se introduce substanta de analizat, iar tubul tinut aproape orizontal se
incalzeste treptat in flacara unui bec de gaz, pana cand tubul devine incandescent.
Se pot observa urmatoarele modificari:

- aparitia picaturilor de apa pe partile reci ale tubului. Aceasta arata posibilitatea
existentei apei de umectare, a apei de cristalizare, a apei combinate chimic sau a
apei rezultate din procesele de descompunere.

- formarea unor sublimate sau oglinzi metalice:

» Sublimate albe: As203, Sb203, Hg2Cl2, PbCl2, SeO2, saruri de amoniu, diversi
compusi organici cu azot etc.;

= Sublimat negru: l2, Sb2Ss, Hg, HgS, amalgame etc.;

= Oglinzi metalice negre: As, Sh, Cd, Zn, aliaje de Cd sau Zn etc.;

» Sublimat galben: S, As2S3, As2Ss, Agl.

- modificarea culorii probei — prin descompunere termica majoritatea substantelor
sufera modificari de culoare. Pentru unele substante colorate acestea se pot

decolora:
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Exemplu: CuSOs - 5 H20 (albastru) t—) CuSO;4 (alb) + 5 H20

Alte substante pot forma reziduu negru. Aceasta poate avea doua cauze: aparitia la
descompunere a unor oxizi de metale grele (existente in proba) sau carbonizarea unor
probe organice.

Pentru diferentierea celor doua reziduuri negre se adauga cateva cristale de KNOs3
si se continua incalzirea. In cazul probelor organice, carbunele existent se aprinde arzand
cu flacara vie, culoarea disparand.

- degajarea de produsi volatili - prin incalzire se pot degaja o serie de gaze

incolore sau colorate, inodore sau mirositoare (tabelul 2.2.).

Tabelul 2.2. Identificarea substantelor in functie de gazele degajate la incalzirea in tub

inchis
Culoarea Caracteristicile Gazul Substante posibile
Inodor. Nu intretine arderea.
Barbotat in solutie de Ba(OH); CO; Carbonati, oxidati, bicarbonati
formeaza un precipitat alb.
Gaz Inodor. Intretine arderea. O, Substante oxidante
incolor Inodor. Arde cu flacara albastra. CO Acid oxalic
SO, Sulfuri, sulfiti, tiosulfati
Miros intepator HCI Cloruri
NH3 Saruri de amoniu
Gaz verde Miros sufocant Clz Cloruri in prezenta de oxidanti
Gaz brun Miros su_focant, lacrimogen Br, Bromuri in prezenta de oxidanti
Miros sufocant NO; Azotati, azotifi
Gaz violet Miros penetrant P loduri in prezenta de oxidanti

- degajarea unui miros de usturoi evidentiaza prezenta arsenului in proba. Daca se
adauga acetat de sodiu si se continua incalzirea mirosul devine specific, mai
neplacut si toxic, datorita formarii oxidului de cacodil.

As203 + 4 CH3COONa — (CH3)2As — O — As(CHzs)2 + 2 Na2COs + 2 COz2

incilzirea pe carbune

Aceasta operatie se executa astfel:

- intr-o bucata de carbune se executa o scobitura cu diametrul de ~ 0,5 cm;

- substanta de analizat amestecata cu Na2COs se mojareaza (tritureaza) intr-un
mojar;

- se aduce apoi o portiune din amestec in scobitura din carbune, apoi se umecteaza
pentru a nu fi suflata din orificiu;

- se aduce apoi flacara becului de gaz pe substanta cu ajutorul suflatorului de gura

(tub efilat Tndoit in unghi obtuz);
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- dupa reziduul obtinut si modificarile suferite de amestec se pot obtine informatii
pretioase cu privire la elementele prezente in proba. La cald se formeaza de obicei
carbonati ai metalelor din proba, care apoi se descompun la oxizi sau metale:

MA2 + Na2CO3 — MCOs3 + 2 NaA
tO
MCOs —> MO+ CO2 T

MO —to_> M+ 1/2 O2
MO+C—-M+CO
2 MA + Na2COs — M2COsz + 2 NaA
M2COz — M20 + COz2

M2COs3 s M+ 1/202 T + CO2 (M* = Ag")
M2O+C —>2M+CO
2 MAs3 + 3 Na2CO3 — M2(CO3)s + 6 NaA
M2(CO3)zs — M203 + 3 CO2 T (M3 = Bi®*, Fe3*, Sh3*, Cr3*, As®")
Dintre reziduurile obtinute amintim:
- pe carbune ramane un metal fara aureola. Restul metalic este apoi pisat intr-un
mojar pentru a observa daca este ductil sau sfaramicios.
Astfel:
- pe carbune se obtine un reziduu metalic:
- graunte metalic ductil (Au, Ag);
- fluturasi metalici (paiete metalice) neatrase de magnet (Pt);
- fluturasi metalici atrasi de magnet (Fe, Co, Ni);
- pe carbune se ob{ine un rest metalic inconjurat de aureola:
- graunte metalic ductil argintiu, aureola alba (Sn);
- graunte metalic argintiu, sfaramicios, aureola alba (Sb);
- graunte metalic cenusiu, ductil, aureola galbena (Pb);
- graunte metalic cenusiu, sfaramicios, aureola galbena (Bi);
- pe carbune se obtine aureola fara metal:
- aureola alba, miros de usturoi (As);
- aureola galbena la cald si alba la rece (Zn);
- aureola bruna (Cd);
- pe carbune se ob{ine un reziduu colorat:
- masa verde infuzibila (Cr);
- masa alba, infuzibila care straluceste puternic in flacara, fara sa se

topeasca arata ca in substanta poate fi (Mg, Ca, Sr, Al).
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Daca peste masa infuzibila se adauga o picatura de azotat de cobalt si se continua
calcinarea se pot ob{ine coloratiile:
- albastru (albastrul lui Thénard) (Al);
- verde (verdele lui Rinmann) (Zn);
- roz (Mg).
Reactiile care au loc sunt urmatoarele:
2 AICI3 + 3 NaCO3 — 6 NaCl + Al2(CO3)s3
ZnCl2 + Na2CO3z — ZnCOs + 2 NaCl
MgCl2 + Na2CO3 —» MgCOs + 2 NaCl

tO
Al>(CO3)s — AlO3+3CO2 T
tO
ZnCOs — ZnO + CO2 T

tO
MgCOs — MgO + CO2 T
Co(NOs3)2 - CoO + 2 NO2 + 1/2 O2
Co(NO3)2 + C — Co0 + 2 NO2 + CO

O-A=0

A>03 + CoO——> C0<
O-A=0

Albastrul lui Thénard

O
ZnO + CoO —> Co< >Zn
O

Verdele lui Rinmann

O
Mgo + CoO ——> Co< >|\/|g
O

roz
- pe carbune raméane o masa sticloasa. Aceasta indica prezenta silicatilor, fosfatilor
sau boratilor. Daca peste aceasta se adauga o picatura de azotat de cobalt se

obtine o coloratie albastra.

Formarea perlelor

Oxizii anumitor metale au proprietatea ca topiti cu borax sau cu un fosfat, sa
formeze sticle colorate. Culoarea acestor sticle ofera informatii pretioase cu privire la
prezenta anumitor cationi metalici in proba de analizat.

Mod de lucru:
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- cu ajutorul unei baghete de oxid de magneziu sau a unei anse de platina incinse
se atinge un fosfat sau boraxul care se lipeste de ans3;

- se aduce sarea in flacara becului de gaz, cand se formeaza o perla sticloasa
incolora transparenta in forma de bob de mazare.

Au loc reactiile:

t°C
NazB4O7 - 10 H2O ———> 2 NaBO2 + B»O3 + 10 H.0 T
perla incolora

NaNH 4HPO 4 ﬂ» NaPO 3 + H20 + NH3
perla incolora
- perla se umezeste, se atinge de substanta de analizat iar apoi se incalzeste din
nou. Au loc urmatoarele reacitii:
2 NaBO2 + MeO —» Me(BO2)2 + Na20
B203 + MeO — Me(BO2)2

perla colorata

NaPOs + MeO — NaMePO4
perla colorata

- daca flacara este reducatoare, carbunele din flacara poate produce reducerea
cationului la metal, coloratia perlei fiind data de acesta:
Me(BO2)2 + C — B203 + Me + CO T
NaMePOs+ C — NaPOsz + Me + CO T

Coloratia perlei depinde atat de natura flacarii cat si de temperatura. Principalele
coloratii date de metale sunt prezentate in tabelul 2.3.

Tabelul 2.3. Identificarea substantelor in functie de coloratia perlelor de borax

Coloratia perlei
Elementul Flacara oxidanta Flacara reducatoare

Lacald Larece Lacald Larece

SiO,, Ti, Sn, Al, Hg incolor incolor incolor incolor
metalele alcaline incolor incolor incolor incolor
Ca, Sr, Ba, Mg incolor alb email incolor incolor
W incolor incolor albastru incolor
Pb, Bi, Cd, Sbh, Zn incolor incolor incolora cenusie
Ag opal netransparenta incolora cenusie
Co albastra albastra albastra albastra

Cu verde albastra rosie rosie

Cr verde verde verde verde

Mn violeta violeta violeta violeta

Mo galben galben-verde bruna verde

Ni galben galben verde verde

V galben galben galben rosie

Fe rosu-brun galben galben-verzui verde
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Reactia pe capacul de creuzet

Este caracteristica doar pentru doua elemente Mn(ll) si Cr(lll).

Substanta de analizat se omogenizeaza cu un amestec format din trei pari
carbonat de sodiu si o parte azotat de potasiu, pe capacul unui creuzet, iar apoi se topeste
masa formata, in flacara unui bec de gaz. Daca topitura capata culoarea verde este pusa
in evidenta prezenta manganului, iar daca topitura capata culoarea galbena este pusa in
evidenta prezenta cromului.

MnClz2 + 2 Na2CO3 + 2 KNO3 - NazMnOa4 + 2 KNO2 + 2 NaCl + 2 CO2
verde

Daca dupa dizolvarea in apa, peste solutia verde de manganat de sodiu se adauga
acid acetic, are loc o reactie de dismutatie cu formarea unui precipitat brun de MnO2 si o
solutie violeta de permanganat.

3 NazMnO4 + 4 CH3COOH — 2 NaMnO4 + MnO2 4 + 4 CH3sCOONa + 2 H20
Violet pp. brun

Tn cazul cromului:

Cr2(S04)s + 3 KNO3 + 5 Na2CO3 — 2 Na2CrOs + 3 KNO2 + 3 Na2S04 + 5 CO2 T
galben

Daca dupa solubilizare, in solutia galbena se adauga azotat de argint se formeaza
un precipitat rogu-caramiziu de cromat de argint.
NazCrO4+ 2 AgNOs — Ag2CrOs 4 + 2 NaNOs

pp. rosu-caramiziu

Comportarea fata de alcalii

Peste substanta de analizat adusa intr-o eprubeta se adauga solutie concentrata de
NaOH sau KOH si se incalzeste treptat sub agitare.

In cazul prezentei ionului amoniu are loc degajarea de amoniac, care poate fi pus in
evidenta fie dupa miros, fie cu ajutorul unei hartii imbibate cu turnesol (se albastreste), fie
prin apropierea dopului unei sticle de HCI concentrat cand se formeaza un fum alb de
NH4Cl, fie cu ajutorul unei hartii imbibata cu o solutie de azotat mercuros cénd se
formeaza o pata neagra de mercur metalic.

Trebuie sa amintim ca aceasta este principala reactie de identificare a cationului
amoniu.

Reactiile care au loc sunt:

t°C
NH4Cl + NaOH — > NaCl + H20 + NHz T
HCI + NHz — NH4CI T
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Hg
4NH3 + 2 Hg 2(NO3)2 + HoO—> o< > NH. - NO3 + 2 Hg + 3 NH 4NO3
Hg
pp. alb pp. Negru

Reactia heparului

Substanta de analizat se amesteca cu Na2COs, se incalzeste pe carbune, iar
reziduul se umezeste si se aduce pe o placa de argint. Aparitia pe placuta a unei pete
negre indica prezenta sulfului in substanta.

NazS + 2 Ag + H20 + 1/2 02 — AgzS | + 2 NaOH
pp. negru

Comportarea fata de acidul sulfuric diluat

Peste proba solida de analizat se adauga acid sulfuric in portiuni mici, cand se
observa inca de la inceput degajarea unor gaze.
Se continua apoi cu incalzirea eprubetei treptat.

Principalele gaze degajate sunt prezentate in tabelul 2.4.

Tabelul 2.4. Identificarea substantelor in functie de gazele degajate la tratarea substantei cu
acid sulfuric diluat

Culoarea gazului | Caracteristica gazului | Gaz degajat | Substanta prezenta
Larece
Inodor. Tulbura apa de Ba(OH).. CO; carbonati, bicarbonati

Miros de migdale amatre.
Precipita solutia de AgNOs.
Miros de oua stricate. Innegreste
hartia imbibata cu Pb?*. Separa H.S sulfuri
I> pe o hartie iod-amidonata.
Miros de sulf ars fara separare

HCN cianuri

Gaz incolor

de sulf. SO, sulfiti
Miros de sulf ars cu separare de S0, tiosulfat
sulf.
La cald
Miros de migdale amare. HCN fero- si fericianuri

Precipita solutia de AgNOQOs.
Gaz incolor Miros de otet. CHsCCOH acetati
Inodor. Aprinde puncte

incandescente pe chibrit. 0 peroxizi alcalini
Gaz brun-rogcat M.iros sufocant. NO, a;oti;i _ .
Miros intepator. Br, bromuri + oxidanti

Gaz violet Miros specific. P! ioduri + oxidanti
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Comportarea fata de acidul sulfuric concentrat

Se executa identic cu reactia precedenta doar ca se utilizeaza acid sulfuric

concentrat. Gazele rezultate sunt prezentate in tabelul 2.5.

Tabelul 2.5. Identificarea substantelor in functie de gazele degajate la tratarea substantei cu
acid sulfuric concentrat

%u;gjlrfia Caracteristica gazului Gazul Substanta prezenta
Miros intepator. Tulbura solutia de AgNOs. HCI cloruri
Miros intepator. Tulburg apa de peo HE fluoruri
bagheta de sticla.
Inodor. Arde cu flacara albastruie. Cco oxalat si alte_
substante organice
Inodor. Tulburé solutia de Ba(OH)s. CO, b'Carbor(‘f)‘}'éI:;"bO”at"
Miros de migdale amare. Foarte toxic. HCN cianuri, ferocianuri si
Gaz incolor Precipita solutia de AgNOs. fericianuri
Miros de oua stricate. - .
Innegreste hartia cu Pb?*. H2S sulfuri, tiosulfaf
Miros de sulf ars. Albastreste hartia de iod- -
. . SO2 sulfiti
amidon, fara separare de sulf.
Miros de sulf ars. Albastreste hartia de iod- . .
. SO, tiosulfati
amidon, cu separare de sulf.
Miros de otet. CHsCOOH acetati
Inodor. 0O, peroxizi alcalini
Gaz verde Miros sufocant. Cly cloruri + oxidanti
Miros intepator. Br, bromuri + oxidanti
Miros intepator. HBr + Br bromuri
Gaz brun Miros sufocant. NO, azotatj, azotifi
Barbotat in apa da culoare galbena. CrO.Cl, cIorur;o.+ cromgtl sau
icromati
Gaz galben Miros sufocant. ClO; clorati
. Miros specific. P ioduri, iodat;
Gaz violet . — .
Explozie la incalzire. Mn>O7 permanganati

Reactia cu acid sulfuric si etanol

Se trateaza putina substanta cu H2SO4 si C2HsOH:

- aparitia unui miros placut de fructe verzi indica prezenta acetatilor

2 CH3COONa + H2S04 — Na2S04 + 2 CH3sCOOH
CHsCOOH + C2Hs0H <« CH3COOC:2Hs + H20

miros placut de fructe verzi

- aparitia de vapori care ard cu flacara verde indica prezenta acidului boric:

HsBOs + 3 C2HsOH — B(OC2Hs)s T + 3 H20
arde cu flacara verde
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2.2.2. REACTIILE PE CALE UMEDA

Urmeaza reactiilor preliminare (sau reactiilor pe cale uscata). Sunt reactiile propriu-
zise care se executa in solutie. Spre deosebire de reactiile pe cale uscata, care pun in
evidenta un numar redus de elemente, reactiile pe cale umeda au datoria de a identifica
toate elementele sistemului periodic, si de a permite separarea lor mai intai pe grupe mari,

apoi pe termeni individuali.
2.3. CLASIFICAREA REACTIVILOR ANALITICI

2.3.1. CLASIFICAREA REACTIVILOR ANALITICI DUPA ACTIUNE
2.3.1.1. Reactivi analitici indicatori de pH

Sunt utilizati mai ales in chimia analitica cantitativa. Sunt substante organice
capabile sa sufere modificari ugor perceptibile la o anumita variatie a pH-ului, Tn jurul unei
anumite valori. In general pentru fiecare indicator de pH existd un anumit domeniu de pH,
domeniu specificat de obicei pe eticheta indicatorului. Exista si indicatori care pot avea
doua sau chiar trei intervale de viraj.

Exemplu:

Cu ajutorul metiloranjului se poate sesiza variatia de pH data de dizolvarea in apa a
tiosulfatului mercuric:

(Hg?* + S203%) + Ho20 — HgS | + (2 H* + S042)
pp. negru

CHs
- /
O3S@N:N®N\ HHY ==
CH,

galben

rosu
Deoarece indicatorii singulari prezinta o schimbare a culorii pe un interval de pH, in

practica analitica, atunci cand este necesara punerea in evidentda a unui pH fix se

utilizeaza amestecuri de indicatori.
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2.6.1.si26.2.
Tabelul 2.6.1. Indicatori de pH folositi in chimia analitica

Nr. Indicatorul ¢ Solvent ApH Virajul culorii
crt. (%)
1. Metilviolet 0,1 apa 0,13-0,5 galben — verde
2. Acid picric 0,1 apa 0,0-1,3 incolor - galben
3. Metilviolet 0,1 apa 1,0-15 verde - albastru
4. | Tropeolin 00 0,1 apa 1,4-3,2 rosu - galben
5. Metilviolet 0,1 apa 2,0-3,0 albastru - violet
6. | Metiloranj 0,1 apa 3,1-44 rosu - oran;j
7. | Albastrul de bromfenol | 0,1 | alcool 20 % 3,0-4,6 galben - albastru
8. | Albastru de bromcrezol | 0,1 | alcool 20 % 3,8-54 galben - albastru
9. | Rosu de metil 0,1 | alcool 60 % 3,7-5,7 rosu - galben
10. | Rosu de bromfenol 0,1 | alcool 20 % 5,0-6,8 galben - rosu
11. | Albastru de bromtimol | 0,05 | alcool 20 % 6,0-75 galben - albastru
12. | Rosu neutral 0,1 | alcool 60 % 6,8-8,4 rosu-galben - maroniu
13. | Tropeolin 000 0,1 apa 76-89 galben-verzui - roz
14. | Fenolftaleina 0,1 | alcool60% | 8,2-10,0 incolor - purpuriu
15. | Albastru de Nil 0,1 apa 10,1 -11,1 albastru - rosu
16. | Tropeolin O 0,1 apa 11,0 -13,0 portocaliu - albastru
17. | 1,3,5-trinitrobenzen 0,1 | alcool90% | 12,2-14,0 incolor-oran;
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Tabelul 2.6.2. Indicatori de pH folositi in chimia analitica

Nr. crt. Indlcatorulv Formula structurala
(masa molara)
o *
_N Ncr
Vo
1 Metilviolet ¢
(407,99 g/mol)
/N\
HsC~ “CHs
OH
. .. O,N NO,
5 Acid Picric
(229,11 g/mol)
3 Tropeolin 00
(375,38 g/mol)
4 Metiloran;

(327,33 g/mol)

Albastru de Brom—Fenol

5 (669,96 g/mol)

6 Vede de Brom—-Crezol
(721,00 g/mol)

7 Rosu de Metil
(291,28 g/mol)

8 Rosu de Brom—Fenol

(512,17 g/mol)
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Indicatorul o
Nr. crt. o Formula structurala
(masa molara)

Albastru de Brom—Timol

9 (624,38 g/mol)
10 Rosu Neutral
(288,78 g/mol)
11 Tropeolin 000
(350,32 g/mol)
12 Fenolftaleina
(318,33 g/mol)
13 Albastru de Nil

(353,85 g/mol)

14 Tropeolin 0 HO N,
(316,26 g/mol) N SOsNa
OH

O,N NO,

1,3,5—Trinitrobenzen

15 (213,11 g/mol)

NO,

2.3.1.2. Reactivi analitici indicatori redox

Sunt substante organice capabile sa sufere modificari ugor sesizabile odata cu
schimbarea potentialului redox al solutiei in care se gasesc.
Cel mai cunoscut indicator redox este difenilamina care este incolora in mediu

reducator sau neutru si devine albastra in mediu oxidant.
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[O] (2e) ;
N—N <>
- HZO E
incolor incolor
+[0] (2e")
<> - Hy0
incolor @

- H,0
albastru - vilet

Reactivii indicatori redox sunt cu atat mai specifici cu cat ei isi schimba culoarea la
un potential mai ridicat. Difenilamina care este oxidata la un potential redus (+ 0,76 V),
reactioneaza cu foarte multe substante oxidante (NOs", NO2", MnO4, Cr207% etc.) deci nu
este un reactiv specific.

In schimb, combinatia complexa a ionului feros cu orto-fenantrolina, vireaza de la
rosu la incolor doar la un potential mai mare de + 1,1 V, ceea ce ne indica prezenta in
solutie a unor oxidanti tari (MnOa4, Ce**, CIO", Cr207%) capabili sa oxideze ionul Fe?* la

Fe3* cu care o-fenantrolina nu reactioneaza.

B - | XN 2+ | AN
N~ N
Fe< —> Fe3++3
™~
N -le- N
| |
L - Z /3 i =
(rosu) (incolor)

Exemple de indicatori redox sunt prezentate in tabelele 2.7.1. si 2.7.2.
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Tabelul 2.7.1. Indicatori analitici redox folositi in chimia analitica

(I:\lrrt.. Indicatorul ICI)Eﬁ' (:VZ) ((;0) Solventul forma CUI:;:: oxidats
redusa

1. Indigocarmin 0,12 0,1 apa incolor albastru

2. Rosu neutral 0,24 0,1 apa incolor rosu

3. | Acid indigomonosulfonic | 0,26 0,1 apa incolor albastru

4, Acid indigodisulfonic 0,29 0,1 apa incolor albastru - roscat
5. Acid indigotrisulfonic 0,33 0,1 apa incolor albastru - roscat
6. Acid indigotetrasulfonic 0,37 0,1 apa incolor albastru - roscat
7. Albastru de Nil 0,41 0,1 apa incolor albastru

8. Difenilbenzidina 0,70 0,5 | H2SO420 % | incolor violet

9. Benzidina 0,90 0,5 | H2SO420 % | incolor albastru

10. p — nitrodifenilamina 1,06 0,5 | H.SO4 conc. incolor violet

Tabelul 2.7.2. Indicatori analitici redox folositi in chimia analitica

Nr. crt. Indlcatorulv Formula structurala
(masa molara)
Na*o'\S//o o
1 Indigocarmin J N |
(466,35 g/mol) N g
|1| 0 o// \O'Na+
HsC Ny
5 Rosu neutral I;E 11 CH
(288,78 g/mol) H,N N l\f+ cr
H CHs
H 0
Sarea de sodiu a acidului indigodisulfonic N | SO3Na
3 (Indigocarmina) O — O
(466,36 g/mol) NaO3S | N
0 H
H o SO4K
|
4 Sarea de potasiu a acidului indigotrisulfonic KOs8 N _ l
(616,74 g/mol) N
| | SO4K
0 H
CHs
cI
E 0% Nr CH
5 Albastru de Nil H” X ~
(353,85 g/moal) I e
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Indicatorul
(masa molara)

H
N
6 N,N’-Difenilbenzidina ‘ \©
(336,44 g/mol) @ O
N
H

Benzidina
! (184,24 g/mol) HzNNHZ
p-nitrodifenilamin& @ @
8 (216,22 g/mol) N NOz

2.3.1.3. Reactivi analitici de adsorbtie

Nr. crt. Formula structurala

Sunt substante organice capabile sa-si modifice culoarea sau fluorescenta atunci
cand sunt adsorbite pe suprafata unui precipitat.

Exemplu:

Galbenul de titan in solutia unei sari de magneziu este galben. Daca se adauga
NaOH, magneziul se precipita sub forma de hidroxid.

Mg2* + 2 HO" — Mg(OH)2d
precipitat alb

Galbenul de titan se adsoarbe pe suprafata precipitatului si isi modifica culoarea de

la galben la roz.

SOsNa  NaOs3S

ReaTate oty

Eozina isi schimba fluorescenta atunci cand este adsorbita pe suprafata

precipitatului de AgCl.

Br Br
Ox @) OH (@) @) OH
NS NS
C _ +4Br2:_~Br c Br+4HBr
COO i .COO

fluoresceina eozina

Exemple de indicatori analitici de adsorbtie sunt prezentate in tabelul 2.8.1. si 2.8.2.
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Tabelul 2.8.1. Indicatori analitici de adsorbtie folositi in chimia analitica

(I:\lrrt. Indicatorul Cationul Anionul Virajul culorii
1. Albastru de bromfenol Ag* Cl, Br, SCN- verde galbui - albastru
2. Albastru de bromcrezol Ag* Cl violet - verde
3. Rosu de Congo Ag* Cl, Br, I rosu - albastru
4, Difenilamina Ag* Cl, Br verde - violet
5. Rosu de metil Pb2* [Fe(CN)g]* galben - rosu
6. Tropeolin 00 Ag* Cl galben —roz
Tabelul 2.8.2. Indicatori analitici de adsorbtie folositi in chimia analitica
Nr. crt. Indicatorul Formula structurala

(masa molara)

Albastru de Brom—Fenol

L (669,96 g/mol)
5 Verde de Brom-Crezol
' (721,00 g/mol)
3 Rosu de Congo
' (696,66 g/mol)
4 Difenilamina
' (169,22 g/mol)
HC,
. Rosu de Metil W N=N
' (291,28 g/mol) ¥ o
O'Na'
6 Tropeolin 00

(375,38 g/mol)
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2.3.1.4. Reactivi analitici de complexare

Sunt substante de natura organica sau anorganica care contin in molecula lor unul
sau mai multi atomi donori, generatori de liganzi, care pot forma cu cationii metalici ce
contin orbitali liberi, combinatii complexe. in functie de numarul atomilor donori liganzii pot
fi clasificati in:

- liganzi monodentati (cu un singur atom donor) (anorganici sau organici);

- liganzi polidentati (di-, tri-, tetradentati etc.) (anorganici sau organici).

Exemplu de liganzi anorganici: NHs, SCN-, NO3", NO2", H20, CN-" etc.

Exemplu de liganzi organici: C204%>, EDTA, piridina, dimetilgloxima etc.

2.3.1.5. Reactivi analitici de precipitare

Aceasta clasa de reactivi cuprinde de obicei o gama larga de substante organice
sau anorganice capabile sa precipite un anumit component dintr-o solutie (cation, anion,
substanta neutra etc.).

Exemplu de reactivi de precipitare: CI, Br, I, CO3*, S%, C204%, ClOs, Ag*, Ba?*,
Ca?* etc.

2.3.1.6. Reactivi analitici de fluorescenta

Daca un corp care este iradiat cu o radiatie luminoasa de o anumita lungime de
unda, de obicei din domeniul ultraviolet, emite la randul lui lumina cu o lungime de unda
mai mare (frecventa mai mica), situata in domeniul vizibil, se poate spune ca prezinta
fenomenul de luminescenta.

Daca lumina emisa de corp dureaza numai atat timp cat este iradiat fenomenul se
numeste fluorescenta. Daca emisia are loc si dupa incetarea iradierii fenomenul se
numeste fosforescenta.

Aceasta proprietate a unei substante poate fi folosita in analiza.

Uneori prin modificarea compozitiei unei combinatii care nu prezinta fluorescenta
apar combinatii care prezinta fluorescenta.

Astfel: acetatul dublu de wuranil si zinc, (UO2)3Zn(CH3COO)s nu prezinta
fluorescenta in timp ce acetatul triplu de sodiu, uranil si zinc Na(UO2)3Zn(CH3COO)s
prezinta fluorescenta.

(UO2)3Zn(CH3COO0)s + CH3COONa — Na(U0O2)sZn(CH3COO)y
Pentru observarea fenomenului de luminescenta se lucreaza in lumina ultravioleta

a unei lampi cu vapori de mercur.
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Recunoasterea aluminiului cu morin se bazeaza pe fluorescenta verde a

combinatiei formate.
OH

OH ‘

O

OH

X

Metalele grele interfera reactia, de aceea trebuie indepartate in prealabil.

2.3.1.7. Reactivi analitici catalitici

Sunt substante care introduse intr-o reactie chimica maresc viteza de atingere a
echilibrului, fara a deplasa acest echilibru, substante care se regasesc nemodificate la
sfargitul reactiei.

Astfel, Mn?* nu este oxidat de ionul persulfuric S20s? decat foarte incet. in prezenta
Ag™ reactia are loc rapid.

2 (Mn2* + 2 NO3") + 5 (2 NH4* + S208%) + 8 H.O —2—»
slab roz sau incolor

2 (H* + MnOgs) + 5 (2 NHsa* + SO4%) + 5 (2 H* + SO4%) + 4 (H* + NO3")
violet

O alta clasificare a reactivilor este aceea facuta dupa natura acestora. Exista astfel

doua categorii de reactivi: reactivi analitici anorganici si reactivi analitici organici.
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2.3.2. CLASIFICAREA REACTIVILOR ANALITICI DUPA NATURA LOR

2.3.2.1. Reactivi analitici anorganici

Substante anorganice utilizate in analiza chimica. Exemplu: HCI, H2S, (NHa4)2S,
(NH4)2COs, AgNOs, BaCl: etc.

2.3.2.2. Reactivi analitici organici

Sunt cei mai utilizati in chimia analitica. Lor li se acorda o mare atentie unii dintre ei
avand o mare selectivitate si sensibilitate ridicata. Ei sunt utilizati in toate metodele
analitice, chiar si in analiza de urme (ultramicroanaliza, submicroanaliza).

Pentru a putea juca rol de reactiv analitic orice substanta organica trebuie sa
contina in molecula:

- grupari analitice functionale — prin care reactioneaza cu ionul sau componentul
de analizat forménd legaturi chimice.

Exemplu: -COOH, -OH, -SH etc.

- grupari analitice active (donoare) - care contin cel putin un atom donor, capabil
sa participe cu un dublet electronic la formarea legaturilor coordinative, legaturi
generatoare de combinatii complexe.

Gruparile analitice active care nu participa la reactia de formare a legaturii metal-
ligand, Tmbunatatesc insusirile analitice ale produsilor de reactie. Astfel, gruparea
dimetilamino-fenilen (CHs)2N-CesHs— produce intensificarea culorii produsului de reactie in
timp ce nucleele piridinice, picolinice, chinolinice etc. produc scaderea solubilitatii
produsilor de reactie.

In randul grupérilor analitice active intalnim cateva clase:

- grupdri auxocrome pozitive care intensifica culoarea.
Exemplu: CeHs— NH — > (C2Hs)2N — > (CH3)2N — > H2N — > HO — > CH30 —
Intensitatea culorii creste odata cu cresterea numarului gruparilor auxocrome

pozitive.
- grupadri auxocrome negative care diminueaza intensitatea culorii.
Exemplu: ON—-, O2N—; —CO—;=CH—-;—-N=N-
- grupdri auxocrome amfotere cum sunt gruparile vinilice si oximice.

Exemple de reactivi organici sunt prezentate in continuare.
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Tabelul 2.9. Reactivi analitici organici care contin grupari de tip fenolic

Formula reactivului Denumirea lonul de analizat
OH
OH Pirocatechina Fe(lll), Nb(V), Ta(V),
(1,2-dihidroxibenzen) Ti(IV), Ti(V)
OH
HO OH Pirogalolul Nb(V), Ta(V), Ti(IV), V(V),
(1,2,3-trihidroxibenzen) Mo(VI)
OH
O2N NO2
Acidul picric + Diat + +
(2,4,6-trinitrofenol) K', BI", Rb", Cs
NO2
NaO3S OH
Tironul
(sarea disodica a acidului Fe®, Ti(IV), Mo(VI), W(VI),
OH 1,2-dihidroxibenzen-3,5- V(V) etc.
disulfonic)
NaO3S
OH OH

Acidul cromotropic
(sarea disodica a acidului
-1,8-dihidroxi-naftalen-3,6-

disulfonic)

Ti(IV), Cr(V1), Fe(lll),
Ga(lll) etc.

Tabelul 2.10. Reactivi analitici organici care contin grupari de tip carboxilic

Formula reactivului Denumirea lonul de analizat
HOOC — COOH Acid oxalic Ca?*, Th(IV) etc.
HsCs — COOH Acid benzoic APt Fe**, V(V), Th(IV), Zr(IV) etc.
HsCe — CH = CH - COOH Acid cinamic V(V)
COOH
@i Acid ftalic Zr(IV), Th(lV) etc.
COOH
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Tabelul 2.11. Reactivi analitici organici care contin grupari de tip carbonilic

Formula reactivului

Denumirea

lonul de analizat

Acetilacetona

c__C
HyC™ " “CH;
o o0
@M Benzoilacetona
o 0
Dibenzoilmetan
) 0]
M Trifluoracetilacetona
HsC CFs
) 0O
)|\/\|\ Hexafluoracetilacetona
FsC CF3
O O
WCFS 2-Tenoiltrifluoracetona
\ S
O o0
X CF, 2-Furoiltrifluoracetona
\ o}
O o0

p-amino-dibenzoilmetan

Li*, Na*, K*, Mg?*, Ca?*, Sr#*, Br?*, Ba?,
C02+, Ni2+, CU2+, Zn2+, ng+, Cd2+, Pb2+,
ARt Cré*, Fe3t, Co%*, La%, Zr**, Hf**,
Ce*, Th*, U*, Pu* etc.

Tabelul 2.12. Reactivi analitici organici care contin functiuni mixte cu oxigen si sulf

Formula reactivului Denumirea lonul de analizat
HS — CH, — COOH Acid tioglicolic Ag*, Fe*', Sn?*, Cu?*, Cd*" etc.
OQC/SH
| Acid ditiooxamic Ag*, Fe®**, Sn?*, Cu?*, Cd?" etc.
07" sH
HO SH . 2 Cd?*, Zn?*, As*', Sb**
2,3-dimercaptonopanol Hg™, Cd™, ZZT , As™, SD,
SH Sn<' etc.
COOH
Acid tiosalicilic Fe3*, UO2?*, Ru(lV) etc.
SH
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Tabelul 2.13. Reactivi analitici organici care contin grupari de tip hidroxi-carbonilice

Formula reactivului

Denumirea

lonul de analizat

O H

e

Salicilaldehida

Cu?*, Sc®* etc.

(@)
I

B-hidroxinaftalinaldehida

Be2+

(@)
T

Acid rodizonic

BaZ*, Sr?* etc.

o o

Oo=; >=
g o
T T

o
T

Benzoina (fenil-o-
oxibenzilcetona)

B(lll), Zn?*, Ge(IV) etc.

T

Q o
o;§:§=o

(@] (@]

g Q

Acidul cloranilic (2,5-diclor-3,6-

dihidroxichinona)

At Ba?*, Ca?* etc.

'O

T
o
T

O

Alizarina (1,2-
dihidroxiantrachinona)

Be?*, APF*, Ga?*, In®, Zr(IV) etc.

I
(e}

.
5 )
e
T
o]
I

Chinalizarina (1,2,5,8-
tetrahidroxiantrachinona)

Be?*, Mg?*, A, B(lll), Ga**, In®*,
Sc3+, U(VI), Pb(ll) etc.

Alizarin S (acid-1,2-

dihidroxiantrachinon-3-sulfonic)

Be?*, Al¥*, Ga**, In®*, Zr(1V), B(lll),
Th(IV), Mo(VI) etc.

o

f; o)
o o
(@) I
&

O
I
Iy

oi
o o
T O
I
by

Curcumina

Be?*, Mg?*, B(lll), Zr(1V) etc.
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Tabelul 2.14. Reactivi analitici organici care contin grupari de tip hidroxi-carboxilice

Formula reactivului

Denumirea

lonul de analizat

OH
: :COOH

Acid salicilic

Fe3*, Ti(IV), V(V), UO2?* etc.

HO3S OH

: :COOH

Acid sulfosalicilic

Fe3*, Ti(IV), V(V), UO2?* etc.

OH Acid galic Bi%*, Sb(lll), Pb(lll), Fe*", V(V), Mo(VI) etc.
HO. i _OH
COOH
OH O Acid tartric La3*, Sc®*, Ga®*, APt etc.
Acid citric La%*, Sc®*, Ga®*, Al etc.

HO
NOH
0] OH
@)
HO OH
P OH
OO OH
OH
/O
OH

Acid mandelic
(acid fenil-oxiacetic)

Zr(IV), Hi(IV)

Tabelul 2.15. Reactivi analitici organici care contin grupari de tip azo- si azoaminice

. . . lonul de
Formula reactivului Denumirea .
analizat
Cadion (4-fenilazo-4- Cd?*, Pd?*
nitroazodiaminobenzen) etc.
2+ 2+
O Cadion 2B (4-fenilazo-4-nitrodiazo) Cd eicpd
T
SO3Na
Cadion IREA (acid-4-p-sulfofenilazo)- Cd?*, Pd?*
SOsNa nitrodiazoamino-benzen-2'-sulfonic etc.
02 N=N- NHON =N
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Tabelul 2.16. Reactivi analitici organici care contin grupari de tip oxima

Formula reactivului Denumirea lonul de analizat
HO_
N H
[ Metilglioxima Ni%*, Pd?*, Fe?*, Re?*
=
_N CHs
HO
HO._
N CHj
I Dimetilglioxima Ni%*, Pd?*, Fe?*, Re?*
_N CHs
HO
HO.
N -CHs
[ Metiletilglioxima Ni%*, Pd?*, Fe?*, Re?*
Né CoH
HO/ 215
HO
\N\ CeHs
I Difenilglioxima (a-benzoildioxima) Ni%*, Pd?*, Fe?*, Re?*
=
N CgH
HO/ 6r'15
HO._
N§ H
alinyi i2+ 2+ 2+ 2+
N/ 0 a-furilglioxima Ni¢*, Pd¢*, Fe?*, Re
HO™ | p
HO
o I
N 0]
a-furildioxima Ni?*, Pd?*, Fe?*, Re?*
% 0
_N
HO | /
HO

Ciclohexandiondioxima

Ni2+, Pd2+, Fe2+, Re2+

N-benzoil-N-fenilhideroxilamina

Ni2+, Pd2+, Fe2+, Re2+

Acid benzohidroxamic

U(v), V(V) etc.

42




Larisa-Marina-Elisabeth CHIRIGIU, Anca GANESCU, Liviu CHIRIGIU

Tabelul 2.17. Reactivi analitici organici care contin grupari de tip tiol

Formula reactivului Denumirea lonul de analizat
SH
(I Dimercaptol (1,2-dimercaptobenzen) | Ag*, Pb?*, Cu?" etc.
SH
SH

4-clor-1,2-dimercaptobenzenul

Ag*, Pb?", Cu?* etc.

Toluen-3,4-ditiolul

Ag*, Pb?*, Cu?* etc.

Tabelul 2.18. Reactivi analitici organici care
contin functiuni mixte cu oxigen (hidroxil) si azot

Formula reactivului

Denumirea

lonul de analizat

o-aminofenol

Au®*, Fe®,
etc.

Zn?%*, Cd?*

HOgS/“\SO3H

Acidul H (acid 1-amino-8-
hidroxi-naftalin-3,6-
disulfonic)

Fe®*, Au®* etc.

o8

B-nitrozo-a-naftol

Fe®*, Co®, Pd%, Cu*

etc.
3+ 3+ 2+ 2+
a-nitrozo-B-naftol Fe*, Co e,tcpd , CU

NaOsE/“i;O?,Na

Sarea nitrozo R (sarea de

sodiu a acidului-1-nitrozo-2-

naftol-3,6-disulfonic)

Co®*, Fe®* etc.

CH N - OH

Salicilaldoxima

Cu?, Zn%*, Pb?* etc.

a-benzoinoxima

Cu?*, Zn#, Mo(VI),

azo-nezorcina)

O W(VI) etc,
N\
OH
HOD/OH
Magnezon | (4-nitrofenil- .
Q o ’ ( Mg?
O,N
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Formula reactivului Denumirea lonul de analizat
OH
Ny O Magnezon Il (4-nitrofenil- Mo2*
/©/ N O azo-1-naftol) 9
05N
SO3Na
NH, OH
N\\N O Berilon | Be?*
NaO3zS HO SO4Na
SO3Na
SO3Na
OH OH
‘O Nspy O Berilon I Be?*
NaO3S HO SOsNa
SO3Na

Tabelul 2.19. Reactivi analitici organici care contin functiuni mixte cu oxigen (carboxil) si

azot
Formula reactivului Denumirea lonul de analizat
H.N — CH, — COOH Glicocolul (acid a-aminoacetic) Cu?*, Cd?*, Ni** etc.
NH2
COOH ) . .
Acid antranilic Cd?*, Cu?*, Hg#, Ni?* etc.
NH2
COOH . -
Acid 5-bromantranilic Zn%*
Br
COOH
OH ) . o P ot
Acid 3-nitrozosalicilic Ni¢*, Fe3*, Cu®* etc.
NO
OH
/@/N\\N/@COOH Acid p-nitrobenzenazosalicilic | Zr(1V), Hf(IV), Th(IV) etc.
O,N
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Tabelul 2.20. Reactivi analitici organici care contin functiuni mixte cu sulf si azot

Formula reactivului Denumirea lonul de analizat
[S
7 Cu?*, Cd?*, Hg?", Pb?*
. . : , , HQ**, Pb*,
H3C C\ Tioacetamida As(lll), As(V), Sn?* etc.
NH2
C/S Tiobenzamida Cu, Cd*, Hg™", Pb™,
As(I11), As(V), Sn?* etc.
\NH2 (1), As(V)
S
/ 2+ 2+ + 2+ 3+
HzN—C/ Tiourea (tiocarbamida) Hg™, Cu™, Agr, Cd™, Bi™,
AN Os(1V)
NH 2
SQC/NH2
I Acid rubeanic (ditiooxamida) Pt(IV), Ru(lV) etc.
/C\
S "NH,
S

Dietilditiocarbamatul de
sodiu

Cu?', Pb?*, Ni?*, Hg?*, Ag*,
Co?*, Sn?*, Mo(VI) etc.

HsC
O |
N N e iy Cu?*, Pb?*, Ni?*, Hg?*, Ag*,
“ \[/ ’11 . Difeniltiocarbazona (ditizona) Co2*, Sn2*, Mo(VI)
H
:

Tabelul 2.21. Reactivi analitici organici care contin heterocicluri cu oxigen

Formula reactivului

Denumirea

lonul de analizat

Flavonolul (3-hidroxiflavona)

Ga*', Sn(lV) etc.

OH
o)
HO OH
HO (o) O .
Morinul (3,5,7,2',4'- AR, Ga®t, In®, Zr(1V),
pentahidroxiflavona) Th(IV) etc.
OH
HO O
OH
HO 0o O :
| OH Quercetina (3,5,7,3',4'- Ga®, Hf(IV), Zr(IV), Nb(V)
pentahidroxiflavona) etc.
OH
HO O
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Tabelul 2.22. Reactivi analitici organici care contin heterocicluri cu azot

Formula reactivului Denumirea lonul de analizat
OH
N A|3+, Cd2+, Zn2+, CU2+,
X Oxina (8-hidroxichinolina) Ca?, Ga*, Mg?, Bi®*,
P In®*, Pb?* etc.
OH
: N Ferona (acid-7-iodo-8-
hidroxichinolein-5- Fe®, V(V) etc.
7 sulfonic)
SO3H
COOH + 2+ 2+ 2+
N Acidul chinaldinic (acid-2- | A9, PbT, Cu™, Mn™,
chinolincarboxilic) Ni*", Co*, Fe™, Ca™,
= Zn%*, UO2** etc.
= OH

P.AR.
(piridilazorezorcina)

Co?*, U0, V(V), Bi**,
Cu?* etc.

P.A.N. (1-(2-piridilazo)-2-
naftol)

U022, V(V), Co®, Bi**,
Nb(V), Sb®*, Ta(V) etc.

g
N 2-piridilfenilacetoxima Niz*, Pd?*, Fe3* etc.
N\
OH
HO\ NO . . .
e Acid picrolonic (1p- | pipr cozr, s, Ba,
5 nitrofenil)-3-metil-4- ot
O2N NG & T . M Mg?*, Th(IV) etc.
“WEON nitropirazolin-5-ona)
CH3
N\ 5
- 2+
N SH Mercaptobenzimidazolul Ru(IV), Os(Vill),Pd™ etc.
SN . .
N—C Rodanina (2-tioxo-4- N 3+
d_ c—H tiazolidin-ona) Ag’, AU ete.
S% \S/ \H

p-dimetilamiono-
benzilidenrodanina

Ag+, AU3+, ng+, Pd2+,
Cu?', Pt(IV) etc.

Ag*, Au*, Bi**, Cd?*,

N
\ .
@S}\SH Mercaptobenztiazol Cu*, Pb?* etc.
N— 2+ 3+ 2+ i3+
/ . : Pd<*, Au®*, Cu**, Bi*",
HS/4 >\SH Bismutiol |

Fe3*, Ag*, Te", Hg?" etc.
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Formula reactivului Denumirea lonul de analizat

_ _ Rh3*, Ru®, Ir**, Hg?*,
Bismutiol Il

N—N 13+ 4+ +
Bi°*, Os*", Ag™ etc.
S%&S)\SH

+
o) NH2
\ﬁ O Albastru de Nil A [GaXa], [InXa], [TIXd], (X
e O =Br, I etc.)

(C2Hs)2N S N(C2Hs)2 *
ﬁ :©/ Albastru de metilen [AUuCl4], [InBr4] etc.
N
Xy ~
PN Cuproina Cu* etc.
N N

2.4. MASCAREA S| DEMASCAREA iN REACTIILE ANALITICE

(C2Hs)2N

Datorita lipsei reactivilor absolut specifici in procesul de identificare a unui ion, principalul
neajuns este acela al prezentei in solutie a altor ioni care dau reactie pozitiva cu reactivul
utilizat. Uneori separarea ionului cautat de ceilalti ioni interferenti este destul de dificila. Pentru
aceasta se urmareste scaderea concentratiei ionilor interferenti sub limita de detectie.

Scaderea concentratiei ionilor interferenti sub limita de detectie, fara indepartarea
lor din solutie se realizeaza prin procesul de mascare.

Pentru mascarea ionilor interferenti se pot utiliza toate tipurile de reactii: de
precipitare, redox, de neutralizare, de complexare etc.

Reactivii utilizati in reactile de mascare se numesc agenti de mascare, iar dintre
acestia cei mai eficienti sunt agentii de mascare complexanti (chelatanti).

Acesti agenti formeaza cu ionii interferenti combinatii complexe, scazéand
concentratia acestor ioni atat de mult astfel incat sa nu mai fie necesara eliminarea lor din
solutie, facand ca acestia sa nu mai reactioneze cu reactivul utilizat.

Exemplu: In cazul reactiei de identificare a cationului Pb2* cu ditizona la pH = 6,5 —
10, reactia este interferata de prezenta Zn?* in solutie, améandoi cationii formand ditizonatj
de culoare rosie solubili in cloroform.
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TGHS CeHs  CgHs
N=—=N N— NH N=—=N
| (CHCI3) ” \ |
Pb2+ +25=—=C TYTe C—S—Pbh— S—|(|:
NH — I|\IH [|\|= N ‘\HN — N
CeHs C|Z6H5 C6H|5
verde rosu
(|36H5 |CsH5 C6H|5
N=—=N N— NH N=—=N
| (CHCI3) ” \ |
n2+ +28s=—=C YT C—S—Zn—S—|(|I
NH — l|\lH ;L: N ‘\HN —N
CeHs C|26H5 Ce,H|5
verde rosu

Daca in aceasta solutie se adauga KCN atunci Zn?* va forma o combinatie complexa —

tetracianozincatul de potasiu — foarte stabila, mult mai stabila decat ditizonatul de zinc.
Zn?* + 4 CN-— [Zn(CN)4]*

Dupa mascarea Zn?* cu cianura de potasiu, ditizona adaugata va reactiona doar cu
Pb?* extragandu-l in cloroform sub forma de complex, in cazul in care acest cation este
prezent in amestec. Pentru identificarea ulterioara a zincului se face demascarea acestuia
cu formaldehida si acid clorhidric, cand are loc reactja:

K2[Zn(CN)4] + 4 CH20 + 4 HCl —» ZnCl2 + 2 KCI + 4 HO — CH2 — CN
formaldehid cianhidrina

Dupa ajustarea pH-ului la 6,5 — 10 cu solutie tampon amoniacala se poate identifica si
Zn?* cu ditizona. In mod similar se rezolva si interferenta reactiei de precipitare a Cd?* cu HzS n
prezenta Cu?*. In acest caz se complexeaza Cu?* cu KCN, cand se complexeaza si Cd?*, dar
[CA(CN)4]* este instabila fatd de H2S spre deosebire de combinatia [Cu(CN)4]* care este stabila.

2 Cu2* + 10 CN" — 2 [Cu(CN)4]* + (CN)2
Cd?* + 4 CN" — [Cd(CN)4]*>
[CA(CN)4]> + H2S —» CdS{ +2 HCN + 2 CN-

pp. galben

lonul cianura (CN") mascheaza cationii metalelor din grupele | B si |l B ale sistemul
periodic ca si ionii de Fe, Co, si Ni. Dintre agentii de mascare, utilizati in mascarea
cationilor amintim: CN-, I, ClI, SCN-, F-, EDTA, S?, tartrat, S203%", NH3, CH3sCOO", SO4?%,
PO4*, [Fe(CN)s]*, C204% etc.

Dintre agentii de mascare a anionilor amintim: HO - CH2 — CH2z - OH, Hg(ll), HO —
CeHs, Ca(ll), Cu(ll), Co(ll), Al(l, Fe(llN), Zr(1V), acid ascorbic, CH20, MnOa4", Cr(lll) etc.
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3. IONI
3.1. INFORMATII GENERALE

Materia nu este continua. Ea este constituita din elemente legate intre ele in diferite
combinatii. Elementele sunt formate din atomi (izotopi) care reprezinta cea mai mica
particula de materie care mai pastreaza toate proprietatile fizice si chimice ale substantei
simple corespunzatoare si care nu mai pot fi divizati prin operatii chimice obignuite. Atomii
sunt constituiti din nucleu si invelig electronic.

In nucleu se afld Z protoni si N neutroni. Tn invelisul electronic se gasesc Z
electroni. Deoarece numarul de electroni din invelisul electronic este egal cu numarul de
protoni din nucleu, atomul este neutru din punct de vedere electric.

Atunci cand numarul de electroni este diferit de numarul de protoni, atomul nu mai
este neutru din punct de vedere electric, devenind ion.

In aceste conditii, ionii se definesc ca fiind atomi sau grupe de atomi purtatori de
sarcini electrice necompensate. Atunci cand numarul electronilor depaseste numarul
protonilor ionul are sarcina negativa, este un ion negativ numit anion. Atunci cand numarul
electronilor este mai mic decat numarul protonilor ionul are sarcina pozitiva, este un ion
pozitiv numit cation.

Transformarea atomilor in ioni negativi se realizeaza prin captare de electroni care
are loc cu degajare de energie. Se poate defini astfel afinitatea pentru electroni ca fiind
energia care se degaja la captarea unui electron de catre un atom aflat in stare gazoasa,
in vid, pentru a fi transformat in anion.

Transformarea atomilor in ioni pozitivi se face prin indepartarea unuia sau mai
multor electroni din invelisul electronic. Acest lucru se face cu consum de energie. Se
poate defini astfel energia de ionizare ca fiind energia consumata pentru indepartarea
unui electron dintr-un atom aflat in stare gazoasa, in vid, pentru a fi transformat in cation.

Dupa numarul atomilor care intra in compozitia ionilor avem:

- ioni monoatomici (elementali) (0%, CI, F, S?);

- ioni poliatomici (compusi) (SO4%, COs?, NO3).

Indiferent de felul ionilor acestia pot avea o serie de proprietati care au fost
impartite de chimistii analigti in doua clase:

- proprietati generale: numarul de oxidare, raza ionului, structura electronica
periferica, caracteristica energetica, geometria ionilor poliatomici.

- proprietati analitice ale ionilor: polarizatia, formarea combinatiilor complexe,
formarea de precipitate, culoarea, caracterul acido-bazic, caracterul redox si magnetismul

ionilor.
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3.2. PROPRIETATI GENERALE ALE IONILOR
3.2.1. NUMARUL DE OXIDARE

Numarul de oxidare este proprietatea ionilor de a fi purtatori de sarcini electrice
necompensate. Numarul de oxidare sau valenta ionului reprezinta de fapt numarul
sarcinilor electrice necompensate.

In functie de numarul de oxidare ionii se clasifica in:

- ioni monovalenti: Li*, Na*, K*, NOs, NO2, CI', Bretc.;

- ioni polivalenti (di-, tri-, tetravalenti etc.): COs?, C204%>, SO4%>, PO4*, S, Ca?,
Bi**, A¥*, Co?*, -OOC — CeHas — COO-, [Cu(NH3)s]?* etc.

In realitate in chimie trebuie sa se faca diferenta de notare intre numérul de oxidare
si sarcina ionului. Astfel numarul de oxidare se noteaza deasupra simbolului elementului

-2 -1
sau ionului, mai intai notand semnul si apoi numarul sarcinilor necompensate: S, NO,,

-2
SO,, In timp ce sarcina ionului se noteaza in partea dreapta si sus, notand mai intai

numarul sarcinilor necompensate si apoi semnul sarcinii (S%, NOs", SO4%).

Valenta maxima a ionilor elementali nu este un numar infinit. Astfel valenta maxima
pozitiva a unui ion elemental este +3, iar pentru un anion elemental —2.

Sarcinile pozitive sau negative mai mici in modul decét cele mentionate anterior se
numesc sarcini reale. Uneori se admite existenta unui numar mai mare de sarcini atat
pentru ionii pozitivi cat si pentru cei negativi, sarcini considerate formale. Cationul cu
sarcina formala, denumit si cationid, nu poate exista sub forma de ion elemental in solutie.
Un cationid se gaseste de obicei in compozitia unui anion complex.

Exemplu: AsOs3*, AsO4%, SnS3?.

Sarcinile formale se noteaza in dreapta simbolului elementului si in paranteza
rotunda cu cifre romane.

Exemplu: As(V), Sn(lV), Sb(V).

3.2.2. RAZA IONILOR

Este o proprietate fizica, periodica a ionilor elementali. Pentru acesti ioni raza
depinde de pozitia acestora in sistemul periodic, deci de numarul de straturi si substraturi.
Raza ionilor creste in grupa de sus in jos.

Exemplu: Tn grupa metalelor alcalino-pamantoase razele ionilor sunt: Be2* (0,27 A),
Mg?* (0,72 A), Ca?* (1,00 A), Sr2*(1,16 A), Ba2* (1,36 A), iar in grupa halogenilor: F~ (1,33
A), Clr (1,81 A), Br (1,96 A), I (2,20 A).

In perioada raza ionilor monoatomici pozitivi scade de la stanga la dreapta, la fel ca
si a ionilor negativi.

Exemplu: Pentru cationi: Na* (1,02 A), Mg?* (0,72 A), A+ (0,53 A) sau pentru
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anioni: P(Il) (2,12 A), S% (1,84 A), CI- (1,81 A).

Raza elementelor din grupele principale este mai mare decat cea a elementelor din
grupele secundare.

Exemplu: Ca?* (0,99 A), Zn2*(0,74 A); Srz* (1,13 A), Cd?* (0,97 A).

Raza ionica scade odata cu cresterea sarcinii pozitive in cadrul aceleiasi perioade.

Exemplu: Na* (0,95 A), Mg?* (0,65 A), AR+ (0,50 A), Si(IV) (0,41 A), P(V) (0,35 A),
S(VI) (0,29 A), CI(VII) (0,26 A).

Raza ionilor negativi scade cu numarul sarcinilor negative pentru aceeasi perioada.

Exemplu: C (IV) (2,6 A), N (1) (1,71 A), 0% (1,42 A), F (1,36 A).

Pentru ionii poaliatomici raza ionilor depinde de natura atomilor componenti, de
numarul atomilor componenti, de tipul legaturilor din interiorul acestor ioni.

Exemplu: in anionii oxigenati ai clorului, raza ionica creste o datd cu cresterea
numarului atomilor de oxigen.

Raza creste astfel: CIO- < ClO2 < ClO3 < ClO4.

Raza anionului PO4?* este < decéat cea a AsO4%, deoarece si rev) < ras(v).

Pentru ionii aceluiasi element, raza scade cu cresterea sarcinii electrice pozitive si
creste cu cresterea sarcinii electrice negative.

Exemplu: r(Co®*) < r(Co?*); r(O") < r(0?).

3.2.3. STRUCTURA ELECTRONICA A IONILOR MONOATOMICI

Structura electronica sau configuratia electronica a ionilor elementali reprezinta
distributia electronilor din Tnvelisul electronic al ionului in straturi si substraturi. Configuratia
electronica determina caracterele analitice ale ionilor.

In functie de structura electronicd deosebim urmatoarele categorii de ioni:

- ioni f4r& invelis electronic. In aceastd grupa intra doar H*. El poseda doar

nucleul in care se gaseste un proton. Are, din acest motiv, un volum foarte mic
(r = 10'**m) si o sarcina relativ mare, fapt ce ii confera proprietati speciale.
- loni cu structuréd saturata de 2 electroni [1s?].
Exemplu: H-, Li*, Be?*, B3*.
- ioni cu structura saturata de 8 electroni [ns?np®).
Exemplu: Na*, Mg?*, A, Si(1V), P(lll), S, CI, F-, 0%, N(lll), Ca?*, K*.

- ioni cu structurd pseudosaturatd de 18 electroni [ns?npfnd*®] — sunt generatii de
elemente din grupele principale (in stare superioara de valentda) cat si de
elementele din grupele secundare.

Exemplu: Sn(1V), As(V), Sb(V), Cu*, Ag*, Zn?*, Cd?*, Hg?* etc.

- loni cu structura specialad (18 + 2 electroni) [ns?np®(n+1)s?nd?] sunt generatii de

elemente din grupele lll A, IV A, V A ale sistemului periodic, in starea inferioara
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de valenta a acestora.
Exemplu: TI*, Pb?*, Sn?*, Bi®*, As(lll).

- ioni cu structurd nesaturata (18 electroni incompleti) [ns?np®nd*: x este cuprins
intre 1 si 9]. Astfel de ioni dau atomii metalelor tranzitionale care formeaza ioni
cu substratul "d" incomplet.

Exemplu: Cr¥*, Fe?*, Fe3*, Mn?*, Co?*, Ni?* etc.

- ioni cu orbitali f incomplet ocupati cu electroni. Apartin lantanidelor si actinidelor.

3.2.4. CARACTERISTICA ENERGETICA A IONILOR

Principala marime ce caracterizeaza ionii si combinatiile lor este potentialul ionic.
Acesta se exprima prin raportul dintre sarcina ionului (Q) si raza cristalografica (r) (Q/r).
Deoarece potentialele ionice ale cationilor cu numar maxim de oxidare sunt funciii
periodice ale sarcinii nucleelor lor (Z), ele au o stransa legatura cu proprietatile acido-
bazice ale hidroxizilor cu energia de hidratare a ionilor, cu conductibilitatea electrica si cu
volatilitatea clorurilor etc.

Tinadnd seama de faptul ca un ion poate forma diverse combinatji, este evident ca in
functie de natura acestora si de forma lor cristalind, un ion poate avea mai multe raze
cristalografice, deci si potentiale ionice diferite. Valorile potentialelor ionice ale aceluiasi
ion sunt foarte apropiate, chiar daca usor diferite.

Pe baza potentialelor ionice se poate explica caracterul acido-bazic al hidroxizilor.
In cazul cationilor care au aceeasi sarcind, caracterul bazic creste odatd cu sciderea
potentialului ionic, deci odata cu cresterea razei ionice.

Exemplu: LIOH < NaOH < KOH.

O alta marime care caracterizeaza interactia unui ion cu alti ioni este caracteristica
electrostaticad, exprimata prin raportul Q/r.

Caracteristica covalenta (K) exprima afinitatea ionului fata de electroni in solutie.
Insusirile analitice ale ionilor se pot explica pe baza caracteristicii covalente (mai bine
decéat pe baza caracteristicii electrostatice), adica pe baza afinitafii fata de electroni, pe
care o0 manifesta cationii in solutie.

Exemplu: comportarea fatd de S2. Cationii care au afinitate mare pentru electroni
(Hg?*, Bi®*, Ag*, Cu?* etc.) formeaza cu H2S sulfuri greu solubile. Cationii care au valori
mici ale caracteristicii covalente (Li*, Na*, K*, Ca?*, Mg?* etc.) formeaza sulfuri solubile.

Caracteristica electrostatica (Q?/r) si caracteristica covalentd (K) caracterizeaza
relatia donor-acceptor in reactile cu formare de combinatii complexe, combinatii greu

solubile sau combinatii putin disociate.
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3.2.5. GEOMETRIA IONILOR POLIATOMICI

Geometria ionilor poliatomici depinde de o serie de factori: natura atomului

generator de complex, numarul de atomi componenti, tipul de hibridizare, felul legaturilor

etc. Principalele forme geometrice intalnite la diversele tipuri de ioni poliatomici alaturi de

cateva exemple de ioni apartinand acestor clase sunt prezentate in tabelul 3.1.

Tabelul 3.1. Formele geometrice ale principalelor tipuri de ioni complecsi

. . Tipul de I
Tipul lonului hibridizare Forma geometrica Exemple
EX, E2%, E2** sp »—@ liniara HO", CN-, ClO", O2%, Hg2?*, BrO
- [Ag(NHz)2]", [Ag(CN)2]",
sp, ds, dp liniara g : .
X", EXa. EXY- * '@ [CuCl3], NCS", NCO
Es®
’ sp? d’s /QD\ angulara NO2", ClOz
sp?, d?s triunghiulara NOsz", CO3*
EXs
pd N piramidala S0s%, AsOs%, ClOs, BrOs', 103
[MnXa]%, [Znla]?, [FeCla],
sp® d3s tetraedrica [Co(CCN)4]%, [Hg(CN)4]?,
MnOa4", PO4%, MnO4%
EXa', EX4?, EX4?",
EX3Y*

2 [NiCla]?, [PtCla)?,
dsp | 2 | 2- 2+
sp plan-patrat [CuCla)?, [Pt(NH3)4]?*,

[Pt(NHs)2Clz], [PtPyCls]
R H3C—HC—CH:‘C—CH3
R o 0
dsp?, d3sp, s \\/: bipiramida Ny 20
d2sp? N \ trigonala ?/ \(H)
EX3Y2, EXs ’ H3C-C=CH-C-CH3
-
x’;---,-y . .
4 ERINEAY 7 piramida .
" _/ patratic [NiBrs(P(CzHs)s)e]
4
, e N [Mn(H20)6J2*, [Fe(Hz0)e]2*
g 232 2 7)“ octaedric [Co(H20)6]2*, [PtCle]?,
P Cah [Fe(CN)GF, [Fe(CN)I*
EXe’, EXe?*, EX6?, e o
EXe* //\s s\
o HEL_ \ LS/CH
4 prisma s—M
d*sp trigonald \
T S
HC:‘CH
d3sp® bipiramida pentagonala [ZrEA)>
3- 3-
EX7E’X5):32_Y5 ' d?sp octaedru piramidat [NbOFe]*
d*sp? prisma trigonala piramidata [TaFe]>
d>sp? cubica [U(NCS)s]*
EXe?, EXg* d*sp® antiprisma patratica [TaFs]*, [Mo(CN)s]*
d*sp® Dodecaedru trigonal [Cr(O2)4]*, [Mo(CN)g]*

53




CHIMIE ANALITICA - Editie revizuita

3.3. PROPRIETATILE ANALITICE ALE IONILOR

Sunt acele proprietati ale ionilor sau moleculelor care permit identificarea lor, sau
utilizarea acestora in identificarea altor componenti. Aceste proprietati conduc la formarea
de compusi usor de observat cu ajutorul organelor noastre de simt (nas, ochi).

Dintre aceste proprietati amintim: polarizatia ionilor, culoarea combinatiilor,
formarea complecsilor, formarea precipitatelor, caracterul acido-bazic al ionilor, caracterul
redox al ionilor si magnetismul ionilor.

3.3.1. POLARIZATIA IONILOR

Formarea legaturilor intermediare, partial ionice — partial covalente, decurge din
deformarea ionilor prin polarizare. Campul pozitiv al cationilor atrage electronii din orbitalii
anionilor (polarizeaza anionii). Cationii avand dimensiuni mai mici sunt mai slab polarizat;.

Polarizarea ionica este definita ca fenomenul de deformare a inveligurilor
electronice exterioare ale ionilor, sub actiunea unui camp electric sau magnetic extern.
Campul electric sau magnetic extern provine de cele mai multe ori de la un ion vecin. lonii
monoatomici poseda doar camp electric, fara a avea si dipol magnetic, in timp ce
majoritatea ionilor poliatomici poseda atat camp electric cat si dipol magnetic.

Deformarea invelisului electronic extern, ca urmare a polarizarii, determina aparitia
unui dipol indus, dipol care duce la orientarea ionilor sub actiunea unui camp magnetic sau
electric extern. Deformabilitatea, respectiv polarizabilitatea o exprima tendinta ionilor de a
se deforma prin polarizare indusa.

unde: Na = numarul lui Avogadro;

R = refractia moleculara.

Momentul electric al dipolului indus temporar este proportional cu intensitatea
campului electric inductor si cu polarizabilitatea.

u=o-E

unde: pi = moment electric al dipolului indus;

E = intensitatea campului electric inductor.

Polarizatia moleculara se poate calcula pornind de la ecuatia lui Debye:

e -1 2
£ +2 3¢, 3KT
componenta
magnetica

54



Larisa-Marina-Elisabeth CHIRIGIU, Anca GANESCU, Liviu CHIRIGIU

unde: go = permitivitatea vidului,

er = permitivitatea relativa a mediului

unde: ¢ = permitivitatea mediului;
N = numarul de molecule din unitatea de volum.

Ecuatia lui Clausius-Mossotti:

reprezinta aceeasi expresie dar fara contributia momentului de dipol.

N oV Na_m-N,_ p-Ny
VoV MV M

p'NA
M

N =

unde: p = densitatea probei;
M = masa molara a moleculelor.
N, M

N p

Polarizatia molara, Pm, se calculeaza cu expresia:
2
N, v ) g -1

_ (a+ ~( )NA.3£0:M(ar—1
3g, 3KT" '¢+23g, N peg+2

)
Polarizatia moleculara poate fi de mai multe feluri:
- polarizatie electronica de deplasare (deplasarea electronilor din invelisul electronic
fara deplasarea pozitiei atomilor din interiorul unui ion);
- polarizatie atomica de deplasare (deplasarea atomilor din interiorul ionului);
- polarizatie de orientare (orientarea dipolilor sub influenta campului exterior).
Orientarea momentului de dipol permanent sub influenta unui camp electric exterior
se produce cu atat mai usor cu cat dipolul este mai mare si este functie de intensitatea
campului.
lonii se comporta intr-un camp electric sau magnetic asemanator moleculelor, cu
deosebirea ca ei sunt purtatori de sarcini electrice.
Experimental s-au demonstrat urmatoarele:
- deformabilitatea ionilor monoatomici este cu atat mai mare cu céat ionul are mai

multi electroni in stratul extern [structura saturatd < structura nesaturata < structura
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pseudosaturata < structura speciala de (18 + 2) electroni];

- deformabilitatea ionilor izoelectronici scade pe masura ce creste sarcina electrica
pozitiva si creste pe masura ce creste numarul sarcinilor negative.

Exemplu: O > F, Na* > Mg?* > A3+,

- deformabilitatea ionilor cu aceeasi structura electronica periferica creste cu
cresterea razei ionului.

Exemplu: F < CI < Br < I} Li* < Na* < K*; 0% < §% < Se? < Te?; Zn?* < Cd?* <
Hg?*.

- deformabilitatea ionilor poliatomici depinde de structura si geometria acestora,
precum si de natura atomilor din compozitie.

Actiunea polarizanta a cationilor este functie de numarul de electroni periferici, fiind
cu atat mai mare, cu cat sunt mai multi electroni. in acelasi timp ionii care polarizeaza cel
mai puternic sunt si cel mai usor deformabili. De exemplu in grupa Zn?*, Cd?*, Hg?*
cationul Hg?* fiind cel mai puternic polarizant si avand raza cea mai mare, este si cel mai
deformat. In aceasta serie, pentru ioduri, Hgl2 este foarte greu solubild, pe cand Zn?* fiind
cel mai slab polarizant dintre cei trei cationi si avand raza cea mai mica, Znl2 este o
combinatie solubila.

Datorita fenomenului de polarizatie se pot explica o serie de comportari ale ionului
in solutie cum ar fi: formarea combinatiilor complexe, formarea de precipitate, formarea de

combinatii colorate etc.

3.3.2. FORMAREA DE COMBINATII COMPLEXE

Formarea combinatiilor complexe este 0 consecinta a polarizatiei ionilor. Polarizatia
reciproca a ionului metalic generator de complecsi si a ligandului duce la realizarea de
legaturi covalente (polare si coordinative) care permit fixarea liganizilor in sfera interioara
de coordinatie.

Exemplu:

Fe3* + 6 CN — [Fe(CN)e]*>
Ag*+ 2 CN — [Ag(CN)2]
Hg?* + 4 I — [Hgla]*

Actiunea polarizanta a ionilor metalici centrali, generatori de complecsi, creste cu

sarcina pozitivd si cu scdderea razei cationului. In acest sens creste si stabilitatea

combinatiilor complexe.
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Exemplu: r_ . <r__.. deci stabilitatea combinatiilor complexe de Co®* este mai mare

decéat cea a combinatiilor complexe de Co?*. La fel si pentru fier: stabilitatea combinatiilor
complexe ale Fe3* este mai mare decéat cea a Fe?*.

Cationii metalelor alcaline si alcalino-paméantoase au raza mare, sarcina mica, fiind
cel mai putin polarizabili. Ei nu pot genera combinatii complexe in conditii normale.

Liganzii cel mai des intalniti sunt aceia care au in compozitia lor atomi usor
deformabili ai nemetalelor (C, N, S, Cl, Br, I, O).

3.3.3. FORMAREA DE PRECIPITATE

O alta consecinta a polarizatiei reciproce a ionilor este capacitatea de a forma
compusi greu solubili. Datorita acestei polarizatii legatura ionica se transforma in legatura
covalenta. Solubilitatea scade cu cresterea polarizabilitatii.

Astfel se explica formarea sulfurilor greu solubile. Anionul S?- este slab deformat de
cationii cu structuri de 2 electroni si de cationii cu structuri de 8 electroni, motiv pentru care
sulfurile acestor cationi sunt solubile. Anionul S este puternic deformat de cationii cu
structura de 18 electroni, 18 electroni incompleta si (18 + 2) electroni, motiv pentru care
sulfurile acestor cationi sunt insolubile.

S+ 2 Agt > AgeS
precipitat negru

S% + Cd* —» CdS |
precipitat galben

S% + Cu?* - CuS
precipitat negru

Acelasi lucru se intdmpla si cu halogenurile si pseudohalogenurile care formeaza
saruri solubile cu cationii metalelor alcaline si alcalino-paméntoase in timp ce cu cationii
de Ag*, Cu*, Pb?*, Hg2?* formeaza combinatii greu solubile.

Exemplu:

Solubilitatea pseudohalogenurilor si halogenurilor de argint creste in ordinea Agl <
AgCN < AgSCN < AgBr < AgCl deoarece deformabilitatea acestor anioni scade in ordinea:
I-> CN" > SCN- > Br > Cl.

Atunci cand anionii sunt greu polarizabili combinatijile sunt solubile (AgCIO4, AgNOs,
AgF etc.).

57



CHIMIE ANALITICA - Editie revizuita

3.3.4. CULOAREA SUBSTANTELOR

Culoarea substantelor, in general, este o caracteristica data de configuratia
electronica periferica. Astfel, cationii cu configuratia electronica de 2 e, 8 e, 18 e, (18 + 2)
e, avand doar orbitali complet ocupati cu cate 2 e- cu spin opus formeaza, in solutie, cu
anionii greu polarizabili, compusi incolori (Na*, K*, Li*, Ca?*, Sr?*, Ba?*, Zn%*, Cd?*, Ag*,
Pb?*, Bi®*, CI, S*, O%*, F etc.).

lonii, In compozitia carora intra orbitali ocupati cu cate un electron neimperecheat,
deci ionii care au orbitali "d" monoelectrici formeaza cu anionii greu polarizabili combinatii
colorate in solutie: Cu?* (saruri albastre), Ni?* (verzi), Mn?* (roz), Co?* (roz), Cr3* (violet),
Cr(VI) (galbene sau portocalii in functie de pH), Mn(VI) (verzi), Mn(VII) (violet), Fe?* (verzi),
Fe3* (galbene) etc.

De amintit ca acesti cationi formeaza si combinatii complexe tot colorate:
[Cr(SCN)g]* (violet), [Co(SCN)4]?* (albastru).

Aparitia culorii este uneori si o consecinta a polarizarii ionilor.

Exemplu:

Hg?* +2 1" — Hgl2 |
incolor incolor pp. Rosu

Coloratia si precipitatul rezulta datorita polarizarii reciproce a celor doi ioni.

Atunci cand intr-o serie de saruri cationul este comun dar difera anionul,
configuratia obtinuta va avea o coloratie cu atat mai accentuata cu cat anionul va fi mai
polarizat. Polarizabilitatea creste in seria anionilor urmatori astfel: ClI- < Br < I < SZ. In
reactie cu Hg?* se vor forma combinatiile: HgCl2 (incolora, solubild), HgBr2 (galbena,
solubila), Hgl2 (rosie-portocalie, insolubild), HgS (neagra, insolubild).

Si cationii joaca acelasi rol in cazul sarurilor contindnd anion comun. Astfel
polarizabilitatea cationilor creste in ordinea: Zn?* < Cd?* < Hg?* iar sulfurile au urmatoarele
caracteristici: ZnS (alba, solubila la pH acid) < CdS (galbena, insolubila la pH acid) < HgS
(neagra, insolubila la pH acid).

Uneori complexarea scade polarizatia, ca urmare a deformarii simetrice, producand
disparitia culorii:

Hgl2 + 21" — [Hgls*

precipitat rosu incolor, solubil
Bils + 1 > [Bila]
precipitat negru galben, solubil

Temperatura joaca si ea un rol in aparitia sau disparitia culorii:

CuSOs4 -5 H20 — 5 CuSO4 + 5H20
albastru alb
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Zn0 <« 7Zno
alb galben

KNCS — KNCS — KNCS
(20°C) (430°C) (20°C)
alb albastru alb

3.3.5. CARACTERUL ACIDO-BAZIC AL IONILOR

In definitia Lewis acizii se definesc ca fiind substante care in solutie actioneaza ca
un acceptor, iar bazele ca un donor de perechi de electroni. Conform acestei teorii este
evident faptul ca anionii pot functiona ca baze Lewis iar cationii ca acizi Lewis.

Unii cationi avand capacitatea de a accepta perechi de electroni in solutie pot
coordina in jurul lor molecule de apa (se hidrateaza) functionand ca acizi Bronsted.
Functia acida a cationilor creste cu cresterea sarcinii si cu scaderea razei ionice.

[Fe(H20)6]** + H20 — [Fe(H20)sHOJ?* + H3O* Ka=6,3-103

[Fe(H20)6]?* + H20 — [Fe(H20)sHO]* + H3O* Ka=107

Aciditatea cationilor creste odata cu numarul sarcinilor pozitive.

Functia bazica a anionilor este cu atat mai accentuata cu cat sarcina negativa este
mai mare $i raza mai mica.

Exemplu: O% > F; 0% > S%,

Exemplu:

+1 +3 +5 +7

Cl Cl Cl Cl

HCIO HCIO:2 HCIO3 HCIO4
Scade raza ionica a clorului
Creste numarul de oxidare al clorului R
Creste aciditatea

Exemplu:

+2 +3 +6
Cr Cr Cr
Cr(OH)2 Cr(OH)s H2CrOa4

Creste raza cromului

A

Scade numarul de oxidare al cromului

A

Creste bazicitatea

A
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3.3.6. CARACTERUL REDOX AL IONILOR

Se refera la capacitatea ionilor de a ceda sau a accepta electroni. Prezenta
sarcinilor pozitive necompensate, in cationi, 1i transforma pe acestia in oxidanti, cationii
reducandu-se, prin captare de electroni.

Caracterul oxidant al cationilor creste odata cu cresterea sarcinii cationului si cu
scaderea razei acestuia. Cationii cu structura de 18 e si (18 + 2) e, si structura nesaturata
sunt oxidanti mai puternici decat cei cu structura de 2 e si 8 e care nu se reduc decat
electrolitic.

Prezenta sarcinilor negative in anioni 1i face pe acestia capabili sa poata ceda
electroni, sa se oxideze, deci sa fie reducatori. Caracterul reducator al anionilor este cu
atat mai accentuat cu cat sarcina negativa a acestora este mai mare si raza este mai

mare.

3.3.7. MAGNETISMUL IONILOR

Orice substanta introdusa intr-un cdmp magnetic sufera un fenomen de polarizatie
magnetica, dobandind proprietati magnetice, care pentru ioni sunt determinate de
structura electronica si de temperatura.

Dupa comportarea fata de polii unui magnet intalnim:

- substante diamagnetice — respinse de polii unui magnet pana sunt scoase din
camp;

- substante paramagnetice — atrase de polii unui magnet.

Momentul magnetic indus in unitatea de volum a substantei respective (J) este
proportional cu intensitatea campului magnetic inductor (H).

J=y-H
unde: y = coeficient denumit susceptibilitate magnetica, definit ca fiind momentul magnetic
indus ntr-un mL de substanta de un cAmp magnetic inductor cu intensitatea de un Gauss;

H = intensitatea campului magnetic inductor.

Inductia magnetica in acest caz va fi:

B=H+4n-J=HQ+4mn- y)

E: (1 +4 rn - y) = permeabilitatea magnetica

Pentru substantele diamagnetice susceptibilitatea este negativa. Pentru substantele

paramagnetice susceptibilitatea este pozitiva.
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Atunci cand y are valori foarte mici B = H iar substantele sunt feromagnetice.
Diamagnetismul este specific ionilor cu electroni cuplati 2 7, 8 e, (18+2) e, 18 €.
Exemplu: Na*, Ca?*, K*, Mg?*, Al**, CI, F, Br,, Zn?*, Cd?*, Ag*, Bi®*, Sb%*, Pb?* etc.
Paramagnetismul este specific ionilor cu structura nesaturata.

Exemplu: Fe?*, Fe3*, Ni*, Co?*, Cr3* etc.

3.4. CLASIFICAREA ANALITICA A IONILOR

Datorita lipsei reactivilor specifici este imposibila identificarea unui singur ion dintr-
un amestec. Din acest motiv, pentru a se realiza punerea in evidenta a fiecarei specii
ionice dintr-un amestec este necesara separarea fiecarui ion in parte si abia dupa aceea
utilizarea unui reactiv analitic adecvat, reactia nemaifiind afectata de interferenta celorlalti

ioni.

3.4.1. CLASIFICAREA CATIONILOR IN GRUPE ANALITICE

Utilizand pe rand, pentru un amestec de cationi HCI, H2S, (NH4)2S, (NH4)2COs3
cationii au fost impartiti in cinci grupe analitice.

Pentru fiecare grupa analiticd sunt cunoscute una sau mai multe scheme de
separare, care permit separarea ei pana la cationi individuali.

Dupa Fresenius si Treadwell cele cinci grupe analitice sunt mentionate in tabelul

3.2:
Tabelul 3.2. Clasificarea in grupe analitice a celor mai intalniti cationi
(dupa Fresenius si Treadwell)

_gl[\IIeré Reactivul de grupa Cationii din grupa

1. HCI2 N Ag*, Pb2* Hg,?*, (TI*, Cu*)

5 H.S Hg?*, Pb?*, Bi*, Cu?*, Cd?* (sulfobaze)

' pH=0-0,5 (HCI) As(l11), As(IV), Sn?*, Sn(IV), Sh(lll), Sb(V) (sulfoacizi)
(NH4)ZS 24 2+ 3+ 2+ 3+ 2+ 2+ 3+
3. (NH,OH + NH.C) Ni<*, Fes*, Fe**, Co**, Cr**, Mn<*, Zn4*, Al
(NH4)2COs3 2+ op2+ 2+
4. (NHiOH + NH.CI) Ca™, S, Ba
NH.*, Li*, Na*, K*, Mg*
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3.4.1.1. Grupa | analitica de cationi — Grupa acidului clorhidric

Cuprinde cationii care formeaza cu acidul clorhidric diluat, de concentratie 2 N,
precipitate albe, greu solubile in acizi diluati. Aceasta grupa cuprinde cationii Ag*, Cu?*,
Hg2?* cu structura electronica de 18 electroni si TI*, Pb2* cu structura electronica de (18 +
2) electroni.

Datorita structurii lor electronice acesti cationi sunt incolori si diamagnetici, avand
toti electronii cuplati. Cationii sunt polarizanti puternici si usor polarizabili. Ei atrag in
campul lor electric anionii.

Cu anionii usor deformabili (S%, I, Br, SCN-, CN’) dar si cu anionii mai greu
deformabili (CI') formeaza combinatii greu solubile.

Ag* + CI — AgCl{
precipitat alb

Pb2* + 2ClIF > PbClz |
precipitat alb

Hg22* + 2 Cl — Hg2Clz2 4
precipitat alb

Agt + I' > Agl{
precipitat galben

Pb% + 21" — Pbl2{
precipitat galben

Hg2?* + 21" — Hgel2 4
precipitat verde

In reactie cu hidroxizii alcalini cationii grupei | analitice se comporta diferit. Initial toti
formeaza hidroxizii respectivi insolubili. Dar, in timp ce hidroxizii de argint si de mercur
mercuros sunt instabili, trecand rapid n oxizii respectivi, hidroxidul de plumb are caracter

amfoter solubilizdndu-se in exces de reactiv.
2 (Na* + HO") + 2 (Ag* + NOs") - Ag20 { + H20 + 2 (Na* + NO3)
2 (Na* + HO") + 2 (Hg2%* + 2 NO3z") — Hg20 4 + H20 + 2(Na* + NO3")
2 (Na* + HO") + (Pb2* + 2NO3z) — Pb(OH)2 4 + 2(Na* + NOz")
2 (Na* + HO") + Pb(OH)2 — 2Na* + [Pb(OH)4]*

Cationii acestei grupe au reactivi comuni, dar se pot identifica pe baza coloratiei
produsilor de reactie sau a solubilitatii diferite a clorurilor in apa sau amoniac. In general

din aceasta grupa se iau in considerare doar cationii cel mai des intalniti: Ag*, Pb?*, Hg2?".
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Schema de separare a grupei | analitice de cationi (varianta 1)

Agt, Pb2+ Hgo2+ (solutie)

'

HCI2 N

!

AgCl, PbCI » Hg >Cl»
precipitat alb, precipitat aIb precipitat alb

Se fierbe precipitatul cu apa. Se dizolva clorura de plumb.
Se filtreaza si se spala.

}

Pb2+ (solutie) AgCl. H

g g oClo
preC|p|tat alb, preC|p|tat alb

Se adauga peste filtru solutie acid azotic sau brom.

'

Hg2+ (solutie) AgCl
precipitat alb

3 Hg2Cl2 + 8 HNO3 — 3 HgCl2 + 3 Hg(NOs)2 + 2 NO + 4 H20

Hg2Cl2 + Br2 —» HgCl2 + HgBr2
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Schema de separare a grupei | analitice de cationi (varianta 2)

Ag*, Pb2+, Hgo2+ (solutie)

'

HCI2 N

AgCl, PbCl » Hg >Cl»
precipitat alb, precipitat aIb precipitat alb

Se fierbe precipitatul cu apé. Se dizolva clorura de plumb.
Se filtreaza si se spala.

!

Pb2+ (solutie) AgCl. Hg »Cl
preC|p|tat alb, preC|p|tat aIb

Se adauga peste filtru solutie de amoniac.

Y
Y Y

[Ag(NH 3)2]* (solutie) Hg HgCINH 2
precipitat negru  precipitat alb

3.4.1.2. Grupa a ll-a analitica de cationi - Grupa hidrogenului sulfurat

Cuprinde cationii care, dupa separarea cationilor grupei intai analitice, precipita la
pH acid (0 - 0,5) cu hidrogenul sulfurat.

In aceastd grup& sunt cuprinsi cationii: Bi3*, Pb2*, Sn2*, Sb3", As3* cu structur
electronica de (18 + 2) electroni, Hg?*, Cd?*, Sn(IV), Sb(V), As(V) cu structurd completa de
18 electroni, Cu?* cu structura de 18 electroni incompleta.

Alaturi de acesti cationi in grupa hidrogenului sulfurat mai intra si cationi mai rar
intalniti (Ga®*, In®*, Ru3*, Pd?*, Os(IV), Ir(IV), Pt(IV) etc.) cationi asupra carora nu ne vom
opri. Datorita razei mai mici decat a cationilor grupei | analitice, acesti cationi nu precipita
cu anionul CI- dar precipita cu anionul S%, usor deformabil, sulfuri greu solubile in ap3, ei
fiind polarizanti puternici. Cu exceptia Cu?* care este singurul cation ce prezinta electroni
impari, fiind colorat si paramagnetic, restul ionilor contin doar orbitali ocupati complet cu
cate 2 electroni, fiind deci incolori si diamagnetici.

In cazul precipitarii grupei a doua analitice este necesar s& mentinem pH-ul intre 0

— 0,5 cand concentratia anionului sulfurd S? este de aproximativ 1022 ioni-gram/Litru,
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concentratia fiind suficienta pentru a permite solubilizarea cantitativa a cationilor grupei a
doua analitice, dar mult prea mica pentru a precipita cationii grupei a treia analitice.

Toti cationii grupei a doua analitice formeaza cu anionul sulfura (S%) sulfuri greu
solubile, colorate:

Cu?* + S* —» CusS
precipitat negru

Pb* + S* — PbS{
precipitat negru

Hg?* + S — HgS |
precipitat negru

2Bi** + 3S% - Bi:S3
precipitat negru

Cd?* + S »CdsSV
precipitat galben

Sn* + S 5 SnS{
precipitat brun

Sn** + 252 5 SnS2d

precipitat mustar

2As* + 3S%7 5 As:S3
precipitat galben

2As™ + 5S% 5 AsSs
precipitat galben

2Sb3* + 3S% — ShSsi
precipitat portocaliu

2 Sh%* + 5S% — Sh2Ss |
precipitat portocaliu

Dupa solubilitatea in polisulfura de amoniu aceste sulfuri se impart in doua
subgrupe:
- subgrupa sulfoacizilor contine cationi care formeaza sulfuri cu caracter acid,
solubile in polisulfurd de amoniu (As3*, As®*, Sb3*, Sb%*, Sn?*, Sn*)
SnS + (NH4)2S2 — (NH4)2SnSs
SnSz + (NH4)2S2 — (NHa4)2SnSz+ S
As2S3 + 2 (NH4)2S2 + (NH4)2S — 2 (NH4)3AsS4
As2Ss + 3 (NH4)2S2 — 2 (NH4)3AsS4 + 3 S
Sh2S3 + 2 (NH4)2S2 + (NH4)2S — 2 (NH4)3SbS4
Sb2Ss + 3 (NH4)2S — 2 (NH4)3SbS4+3 S
- subgrupa sulfobazelor contine cationi care formeaza sulfuri cu caracter bazic,
insolubile n polisulfura de amoniu, dar solubile in acizi. Cel mai greu solubila este sulfura
de mercur care nu se dizolva decadt in HNOs concentrat sau apa regala, restul

solubilizandu-se cu usurinta in HNOs 2 N.
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3 MS + 8 HNO3 —» 3 M(NO3)2 + 2 NO + 4 H20 + 3 S (M = Hg, Cd, Cu, Pb)
Bi2S3z + 8 HNO3 —» 2 Bi(NO3)s + 2 NO +4 H20 + 3 S
3 HgS + 2 HNO3 + 6 HCl -» 3 HgCl2+ 2 NO + 3 S + 4 H20

Trebuie amintita aici si reactia Sb2Ss cu HCI:
Sh2Ss + 12 HCI — 2 H[SbCls] + 5 H2S
H[SbCle] + H2S — SbClz + S + 3 HCI

Reactia se regaseste in schema de separare a cationilor din grupa a llI-a analitica

de cationi redata ulterior.
Schema de separare a cationilor din grupa a ll-a analitica de cationi

| Hg2+, Pb2+, Bi3+, Cd2+, Cu2+, As(ll), As(V), Sh(ll), Sb(V), Sn 2+, Sn(\) (soluti€)

HCI2 N (pHO - 0,5), apoi se barboteazd H 2S

HgS, PbS, Bi2S3, CdS, CuS, As 2S3, As2Ss, Sb2Ss, Sb2Ss, SnS, SnS»
pp. negru, pp.negru, pp. brun, pp. galben, pp. negru, pp. galben, pp. galben, pp. portocaliu, pp. portocaliu, pp. brun, pp. mustar

Se adauga (NH 4)2S2, se fierbe. Se filtreaza si se spala.

! |

AsS43, SbSe3, SnSs2  (solutie) | HgS, PbS, Bi2Ss, CdS, Cus
pp. negru, pp.negru, pp.brun, pp.galben, pp. negru

Se adauga acid acetic.

Se incélzeste cu HNO 3 (d = 1,2 g/ml). Se filtreaza si se spala.

As2Ss5, Sb2Ss, SnS»2 ¥
pp. galben, pp. portocaliu, pp. mustar l
HgS Pb2+, Bi3+, Cd2+, Cu2+ (solutie) |
Se adauga HCI 1:1. Se filtreaza si se spala. pp. negru ¢
l l Se adauga acid sulfuric. Se filtreaza si se spala precipitatul.
As2Ss | | sb(), Sn(V) (solutie)| v
pp. galben
Se adauga solutie de oxalat de amoniu. PbS(I)b4 | Bi3+, Cd2+, cu2+ (solutie) |
pp. a
| [Sb(C204)3]3-, [SN(C204)3]2- (solutie) | Se adaugd amoniac 2 N pana la reactie alcalina.

Se filtreaza si se spalé precipitatul.
Se barboteaza H 2S. Se filtreaza si se spala.

' ‘|' Bi(OH) 3 | [CA(NH3)a]2*, [Cu(NH3)al2+  (solutie)
SboS3 | [Sn(C204)3]2- (solutie) | pp. alb
pp. portocaliu

Se adauga KCN pana la dizolvare

Se alcalinizeaza cu amoniac.

Se adauga wa 2S si HCI. | [Cd(CN)4]2-, [Cu(CN)4]3-  (solutie) |
pp.SrrrmlL?s%ar Se barboteazd H 2S. Se filtreaza si se spald precipitatul.
! !
cds " ,
pp. galben | [Cu(NH 3)2] (solutie) |
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3.4.1.3. Grupa a lll-a analitica de cationi - Grupa sulfurii de amoniu

Daca, dupa separarea cationilor primelor doua grupe analitice de cationi, in solutia
ramasa pH-ul se ajusteaza intre 8 —10 cu amestec tampon amoniacal (NH4Cl si NH40H),
iar apoi se adauga sulfura de amoniu, se obtine un precipitat constituit din sulfurile si
hidroxizii cationilor grupei a lll-a analitice (Al** cu configuratia electronica de 8 electroni,

Mn?*, Fe?*, Fe3*, Co?*, Ni%*, Cr®* cu configuratia electronica de 18 electroni incompleta si

Zn?* cu configuratia electronica de 18 electroni.
Alaturi de acesti cationi, grupa a lll-a analitica mai contine si cationii elementelor din

grupele IV B, V B, VI B ale sistemului periodic, asupra carora nu ne vom opri, fiind rar
intalniti.

Cationii din aceasta grupa nu pot precipita in mediu acid cu H2S, dar pot precipita la
pH alcalin, cu sulfura de amoniu. In aceste conditii precipitatul format contine sulfurile de
mangan(ll), fier(ll), fier(lll), cobalt(ll), nichel(ll), zinc(ll) si hidroxizii de aluminiu(lll) si

crom(lII).
Mn?* + S —» MnS{
precipitat roz
Co* + S¥ — CoS
precipitat negru
Niz* + S - NiS{
precipitat negru
Fe?* + S* — FeS |
precipitat negru
2 Fe®* + 3S% > FesSsi
precipitat negru
Zn* + S 5 7Zns
precipitat alb
AB* + 3HO — AI(OH)s{
precipitat alb

Cr3* + 3HO — Cr(OH)s <
precipitat verde

Exceptand cationii de aluminiu si zinc, toti ceilalii cationi ai grupei a lll-a analitica

prezinta mai multe stari de oxidare.
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Schema de separare a cationilor grupei a lll-a analitice

| Co2+, Fe2+, Fe3+, Ni2+, Cr3+, A3+, Mn2+, zn2+ (solutie) |

Se adauga solutie tampon amoniacald, iar apoi se barboteazd (NH  4)2S

!

CoS, FeS, Fe 2S3, Cr(OH)3, NiS, MnS, AI(OH) 3, 2ZnS
pp. negru, pp.negru, pp.negru, pp.verde, pp.negru, pp.roz, pp. alb, pp. alb

Se adaugéd HCI 2 N. Se filtreaza si se spala precipitatul.

/ \

Fe2+, Fe3+, Cr3+, A3+, Mn2+, zn2+ (solutie) | CoS, NiS
i pp. negru, pp. negru
Se adaugd HNO 3 concentrat
si apoi NaOH 30 % in exces. Se dizolva in apa regald. Se evapora la sec. Se reia cu apa.
Se filtreaza si se spala. v
i L | Co2+, Ni2+  (solutie) |
Fe(OH)3, Cr(OH)3, Mn(OH) 2 Se adaugéd amoniac si apoi dimetilglioxima.
pp. brun-roscat,  pp. verde,  pp. roz Se filtreaza si se spala precipitatul.
v [A©H)4F, Z0OH) 42 (solutie)
Se adaugé HCI concentrat l Y
si apoi amoniac in exces. Ni(DH o .
Se filtreaza si se spala. pp( ros)u2 | Co (Solutie) |
l l - Se adaugé HCI si apoi
Fe(OH)3, Cr(OH)3 | Mn2+  (solutie) | amoniac in exces. Se
Pp. brun-roscat,  pp. verde filtreaza si se spald precipitatul.
Se trateaza cu o solutie fierbinte de l
NaOH si Br 2. Se filtreaza si se spala. -
2 P AIOH) 5 | [Zn(NH 3)4]2+  (solutie)|
pp. alb D
J, ¢ Se barboteaza H 2S.
Fe(OH)3 | Cro42- (solutie) | Se filtreaza si se spala.
pp. brun-roscat
ZnS
pp. alb

Cu hidroxizii alcalini cationii grupei a lll-a analitica de cationi formeaza hidroxizi
greu solubili de forma M(OH)2, M(OH)a.
Hidroxizii de zinc, crom si aluminiu prezinta caracter amfoter.
Zn(OH)2 + 2 (Na* + HO") — 2 Na* + [Zn(OH)4]*
Zn(OH)2 + 2 (H* + CI) - 2 H20 + (Zn?* + 2 CI)
Al(OH)3 + (Na* + HO") — Na* + [AI(OH)4]
Cr(OH)z + (Na* + HO") —» Na* + [Cr(OH)4]
Al(OH)3 + 3 (H* + CI') - 3 H20 + (AI** + 3 CI)
Cr(OH)z + 3 (H* + CI) - 3 H20 + (Cr3* + 3 CI)
Toti cationii grupei a lll-a analitice de cationi pot forma combinatii complexe.
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3.4.1.4. Grupa a IV-a analitica de cationi - Grupa carbonatului de amoniu

Daca intr-o solutie continand toti cationii uzuali, dupa separarea cationilor primelor
trei grupe analitice, se adauga carbonat de amoniu, din solutie vor precipita cationii grupei
a IV-a analitice (Ca?*, Sr?*, Ba?*, Ra?* cu configuratie de 8 electroni), sub forma de
carbonati insolubili.

Deoarece radiul este un element rar intalnit noi vom trata cu precadere primii trei
cationi.

Observatie:

Trebuie urmarit cu atentie pH-ul solutiei, acesta trebuie sa se situeze intre 8 si 9,
pentru a impiedica hidroliza carbonatului de amoniu, dar sa nu depaseasca 9 deoarece in

acest caz alaturi de grupa a IV-a analitica va precipita si hidroxidul de magneziu.

Ca?* + CO3z>* — CaCOsl!

pp. alb
Ba?* + COs* — BaCOs<{

pp. alb
Sr#* + COs* — SrCOs <

pp. alb

Avand structura electronica de 8 electroni, ionii bivalenti ai elementelor din aceasta
grupa analitica sunt polarizanti slabi si greu polarizabili, ceea ce explica faptul ca formeaza
saruri incolore. Nu formeaza decat foarte greu precipitate, chiar si cu anionii usor
polarizabili. Cationii grupei a IV-a analitica formeaza totusi precipitate cu o serie de anioni
voluminosi ca: SO4%, CrO4%, PO4%, C204%, CO3?.

Caracteristic pentru cationii grupei a IV-a analitice este aceea ca sarurile volatile ale
acestor cationi coloreaza specific flacara becului de gaz:

Ca?* - rosu caramiziu;

Sr2* - rosu carmin;

Ba?* - galben verzui.

Cationii grupei a IV-a analitice formeaza hidroxizi cu caracter bazic.

Prezentam acum schema de separare a cationilor din grupa a IV-a analitica de

cationi.
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Schema de separare a cationilor din grupa a IV-a analitica

Ba2+, Ca2+, Sr2+ (solutie)

!

Se adauga amestec tampon amoniacal pana cand pH-ul este ajustat la 8 - 9.
Se adauga apoi carbonat de aminu.

BaCOg3, CaCO 3, SrCO 3
precipitat alb, precipitat alb, precipitat alb

Se dizolva precipitatul in acid acetic.

Y

BaCO3
precipitat alb

Ca2+, Sr2+ (solutie)

Se adauga solutie K 4[Fe(CN) g] si NH 4ClI.
Se filtreaza si se spala precipitatul.

Y Y

Sr2+  (solutie) Ca(NH 4)2[Fe(CN) g]
precipitat alb

Se adauga NH 4OH si NH 4CI.

SrCO3
precipitat alb

3.4.1.5. Grupa a V-a analitica de cationi

Este grupa analitica ce nu contine un reactiv de grupa. Din aceasta grupa fac parte
cationii: Mg?*, Na*, K*, Rb*, Cs*, Fr* cu structura electronica de 8 electroni, Li* cu structura
electronica de 2 electroni, si cationul poliatomic NH4™.

Structurile electronice periferice saturate de 2 si 8 electroni caracterizeaza cationii
polarizanti slabi si slab polarizabili. Acesti cationi nu vor forma combinatii greu solubile nici
chiar cu anionii ce contin atomi usor polarizabili de N sau S. Acesti cationi nu formeaza
nici combinatii complexe, cu exceptia Mg?* si Li*, care au o usoara tendinta de a face

combinatii complexe si precipitate.
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Cationii metalelor alcaline pot forma precipitate dar doar cu anionii foarte
voluminosi: ClO47, [Co(NO2)s]*, [PtCle]?, [Sb(OH)s] etc.
Trebuie amintit ca o parte din cationii grupei a V-a analitica coloreaza specific
flacara incolora a becului de gaz. Astfel:
Na* - galben monocromatic;
Li* - rosu purpuriu;
K* - violet.
lonul de Mg?* se identifica sub forma de MgNH4POQO4 - 6 H20, forma sub care se si
determina cantitativ.
lonul NH4* se identifica de obicei din reactia preliminara, cu solutii concentrate de
hidroxizi alcalini si incalzire, cand se degaja amoniac. Amoniacul se identifica usor dupa
miros sau cu ajutorul unei hartii de filtru imbibata in azotat mercuros, cand se formeaza o
pata cenusie de mercur metalic.
NH4Cl + NaOH — NH3T + NaCl + H20

Hg
4NH3 +2ng(N03)2+H20—>O< > NH, - NO3 + 2 Hg + 3 NH 4NO3
Hg

pp. alb pp. negru

3.4.2. CLASIFICAREA ANIONILOR IN GRUPE ANALITICE

Datorita lipsei reactivilor de grupa, clasificarea anionilor in grupe analitice se face
tindnd seama de solubilitatea sarurilor lor de argint si de bariu, in apa si in acid azotic
diluat.

Exista mai multe incercari de clasificare a anionilor in grupe analitice. Cea mai
utilizata este cea efectuata de Blnsen. Acesta clasifica principalii anioni in sapte grupe
analitice de anioni.

Trebuie mentionat faptul ca aceasta separare este imposibil de realizat daca in
solutie se gasesc alaturi de anioni metale grele care pot reactiona cu anionii din solutie.
Separarea anionilor se realizeaza dupa transformarea lor in saruri alcaline, solubile si
dupa indepartarea cationilor din solutje.

Pentru aceasta se trateaza sarea de analizat cu carbonat de sodiu, cand precipita
cationii bivalenti si trivalenti, dar si cei monovalenti proveniti de la metalele grele.
Precipitatul format se filtreaza, iar solutia limpede numita extract carbonic se imparte in
doua portiuni inegale. in portiunea mai mare se adauga acid acetic, iar in portiunea mai

mica acid azotic. Din aceste solutii se separa anionii in grupe analitice de anioni.
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Clasificarea anionilor in grupe analitice dupa Bilinsen

Grupa Acizii de la care provin anionii Caracteristicile sarurilor de argint si de bariu
l. HCI, HBr, HI, HSCN, H4Fe(CN)s], | Sarurile de argint sunt greu solubile in apa si acid
Hs[Fe(CN)e] azotic 2 N. Sarurile de bariu sunt solubile in apa.
1. H.S, HNO,, H3PO,, HCOOH, Saruri de argint greu solubile Tn apa, dar solubile
CHsCOOH in acid azotic 2 N. Saruri de bariu solubile in apa.
Il. H>CO3, H2S0s3, H2C204, H3BOs3, Saruri de Ag* si Ba?* greu solubile in apa, dar
Hz:POs3, acid tartric, acid citric solubile Tn HNOs 2 N.
V. H2S,03, H3PO4, HaAsO4, H3ASOs3, Saruri de argint si de bariu greu solubile in apa
H2CrO4, H2Cr207 dar solubile in acid azotic 2 N. Sarurile de argint
sunt colorate.
V. HNO3, HMnO4, H2S,0g, HCIO3, Anionii au caracter oxidant. Sarurile de argint si
HCIO, de bariu sunt solubile in apa.
VI. H2S0O4, HF, H3[SiF] Saruri de bariu greu solubile in apa si acizi diluati.
VIl

Saruri de argint greu solubile Tn apa.

H2SiO3, H2WO4

Saruri alcaline solubile in apa. Prin acidularea
solutiilor lor cu acid clorhidric diluat se separa

acizii liberi greu solubili.

Schema de separare a anionilor in grupe analitice

Grupa |, Grupa lI, Grupa lll, Grupa IV, Grupa V, Grupa VI, Grupa VIl (solutie) |

!

Se adauga solutie de Ba(NO 3)2. Se filtreaza.

Y

Grupa |, Grupa ll, Grupa V (solutie) |

Se adauga azotat de argint si se filtreaza..

/

Y

lI-Ba IV-Ba VI-Ba VI-Ba
precipitate

Se adauga acid azotic 2 N. Se filtreaza.

Grupa V (solutie) | I-Ag_ !I-Ag i i
precipitate | Grupa Ill, Grupa IV, Grupa VIl (solutie) | VI-Ba
precipitat

Se adaugd HNO 3 2 N si se filtreaza. Se adauga HCI 2 N si se filtreaza.

!

v

| Grupa Il (solutie) |

\J

'

'

HAg

| Grupa lll, Grupa IV (solutie) |

precipitat
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4. ECHILIBRUL CHIMIC

4.1. REACTII PARTIALE S| REACTII TOTALE

Reactiile chimice utilizate in chimia analitica sunt de doua feluri:

- reactii partiale (reactii reversibile sau de echilibru);

- reactii totale (reacitii ireversibile).

Din punct de vedere teoretic nici o reactie nu este totala. Practic, se considera
totala o reactie in care la sfarsitul reactiei concentratiile reactantilor sunt atat de mici incat
nu mai pot fi luate in considerare.

Putem defini reactiile totale ca fiind reactiile in care reactantiji se transforma total in
produsi de reactie, cu un randament practic de 100 %. Din categoria reactiilor totale
amintim:

- reactiile cu formare de precipitate:

Exemplu:
(Ag* + NOg) + (H* + CI) - AgCH + (H* + NO3)
pp. alb
(Hg?* + 2 NO3) + (2 H* + S?) - HgS + 2 (H* + NO3)
pp. negru
(Ba?* + 2 NO3) + (2 H* + SO42) — BaSOal + 2 (H* + NO3)
pp. alb

- reactii din care se degaja produsi volatili:
Exemplu:
Zn + 2 (H* + CI) — (Zn?* + 2 CI") + H2T
CaCOs + (2 H* + SO4%) — (Ca?* + S04%) + H20 + CO2T

- reactii cu formare de combinatii solubile dar foarte putin disociate:

Exemplu:

(Hg?* + 2 NO3’) + 2 (Na* + ClI) - HgCl2 + 2 (Na* + NOz)

- reactii de neutralizare. Aceasta categorie de reactii se incadreaza de fapt in
categoria reactiilor cu formare de combinatii putin disociate, apa fiind considerata practic
nedisociata:

Exemplu:

(Na*+ HO") + (H* + CI) —» (Na* + CI") + H20

- reactii cu formare de complecsi stabili:

Exemplu:
Zn?* + 4 CN- — [Zn(CN)4]*
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Mai precizam inca o data ca aceste reactii sunt considerate ca fiind practic totale,
concentratiile reactantilor la finalul reactiei fiind sub limita de detectie a balantelor analitice.
Teoretic nici o reactie nu este totala.

Putem defini reactiile partiale ca fiind reactiile in care reactantii se transforma
numai partial in produsi de reactie, cu wun randament mai mic decat
100 %. La atingerea punctului de echilibru in solutie se vor gasi in echilibru atat reactantii
cat si produsii de reactie in concentratii masurabile.

Astfel, daca se urmareste reactia dintre fierul trivalent si anionul iodura:

2Fe** +3 1 < 2Fe? +13
putem determina spectrometric concentratia anionului I3". Se constata ca daca se porneste
de la o solutie continand 0,200 ioni gram/L de Fe3* si 0,300 ioni gram/L de |- concentratia
anionilor I3 creste rapid pana la o valoare maxima, de 0,0866 ioni gram/L. La aceeasi
concentratie a I3~ se ajunge si daca se porneste de la o solutie continand 0,200 ioni gram/L
de Fe?* si 0,100 ioni gram/L de I3, concentratia acestora din urma scade rapid ajungand la
0,0866 ioni gram/L. Aceste constatari ne dovedesc faptul ca cele doua reacitii (directa si

inversa) nu inceteaza, ci decurg in ambele sensuri cu viteze egale (figura 4.1.).

[I37] ioni gram/L
A

0,1 a
N

0,0866

[

0 timr;

Figura 4.1. Variatia in timp a concentratiei ionilor de Is" in cursul reactiei
a) atingerea echilibrului pe calea reactiei inverse;
b) atingerea echilibrului pe calea reacitiei directe.

Abordarea echilibrului chimic se poate face din punct de vedere energetic,
termodinamic (este o abordare mai profunda dar mai dificila, fiind mai rar utilizata) si din

punct de vedere cinetic (mai frecvent utilizata, fiind mai simpla).
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4.2. ABORDAREA TERMODINAMICA A ECHILIBRULUI CHIMIC

Aceasta abordare se bazeaza pe consideratii energetice. Orice sistem fizic sau
chimic tinde sa treaca prin transformari spontane dintr-o stare de neechilibru, existenta la
un moment dat, intr-o stare finala de echilibru, de stabilitate maxima.

Sistemele au stabilitate maxima atunci cand energia lor devine minima.
Compararea unui sistem chimic cu unul mecanic se face luand drept model comportarea
unei bile situata pe o panta. Atunci cand este pe panta, bila poseda o energie potentiala
care tinde sa devina minima, aceasta realizdndu-se atunci cand pozitia bilei va fi stabila.
Stabilitatea maxima se intalneste cand bila se afla situata pe fundul vaii, acolo unde

energia potentjala este minima (figura 4.2.).

Creste energia

Figura 4.2. Analogul mecanic al unui sistem chimic

In acelasi mod, un sistem chimic este foarte asemanator cu cel mecanic prezentat
anterior.

Orice amestec de substante chimice poseda energie interna datorata: energiei de
translatie data de miscarea moleculelor, energiei de rotatie datorata rotirii atomilor n jurul
legaturii simple, energiei de vibratie data de variatia distantei dintre atomii participanti la o
legatura, energiei legéaturilor etc. Toate aceste energii alcatuiesc energia interna a
sistemului (E).

Daca substantele pot reactiona dand nastere unui amestec de produsi de reactie,
amestec care sa posede o energie mai mica decat energia reactantilor, atunci aceasta
reactie va avea loc.

Substantele vor reactiona pana cand se va ajunge la o stare caracterizata prin
energie minima, care va fi starea de echilibru.

Marimi ce caracterizeaza starea energetica a unui sistem chimic:
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Entalpia (H) - reprezintda suma dintre energia interna a sistemului si energia

necesara sistemului pentru ocuparea volumului propriu.
H=E+pV

Variatia de entalpie intr-un sistem este insotita de o variatie a energiei interne si de

o variatie de volum.
AH = AE + pAV

Entropia (S) - este o marime caracteristica fiecarui sistem izolat aflat intr-o anumita
stare si reprezinta o masura a gradului de dezordine interna a unui sistem.

Cu céat entropia unei stari este mai mare, cu atat probabilitatea ca sistemul studiat
sa existe in acea stare este mai mare.

In cazul in care un sistem absoarbe intr-un proces reversibil o anumita caldura (Q),

la o temperatura data (T), variatia de entropie este data de raportul:

As:_ég
T
Pentru procesele ireversibile:
AS ) - AQ
T

Energia libera (G) - (functia lui Gibbs) a unui sistem sau entalpia libera reprezinta

suma dintre entalpie si caldura schimbata de sistem, caldura ce produce modificari ale

entropiei.
G=H+Q
G=H-TS
Sau pentru un proces:
AG = AH - TAS

Cu ajutorul acestei ecuatii se poate calcula energia libera a oricarei reactii chimice
pentru care se pot determina experimental AH si AS.

Energia libera determina mersul reactiilor chimice. Astfel la temperatura si presiune
constanta reactiile decurg spontan spre starea de echilibru, daca energia libera descreste,
deci variatia energiei libere este negativa (AG < 0).

Pentru starea de echilibru AG = 0.

Pentru AG > 0 reactiile nu pot avea loc in conditii obisnuite. Pentru cazul general:

aA+bB+cC+dD+.... < mMM+nN+pP+rR+...
este valabila urmatoarea expresie:

AG=AG°+R-T-In M] m[l\l]bn[P]p[R]; ......
[A*[BIP[CI°[D]° - - -+ --
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unde AGP° este energia libera de reactie standard. Raportul concentratiilor este similar cu
cel care apare in legea echilibrelor chimice.
La echilibru, AG° este constant pentru o temperatura data si poate fi scris ca:

AG°=-RTInK

AG=—-R-T-NK+R-T-In M ™ [N]"[P]°[R]'
[A1*[B]°[CI°[D]® - -----

Ultima ecuatie reprezinta izoterma lui van't Hoff.

La echilibruAG=0 = K= [M]”’[I\ﬂb”[P]p[R]dr ......
[Al°[B[CI[D]° ---- -

Din punct de vedere energetic se considera ca in cadrul echilibrului chimic au loc
transformari spontane pana la atingerea starii de echilibru. La echilibru nu mai au loc
transformari perceptibile.

Starea de echilibru se defineste ca fiind o stare de maxima stabilitate.

Pentru o reactie de forma:

aA +bB < mM +nN,
se considera ca reactia a ajuns la echilibru atunci cand suma potentialelor chimice ale

reactantilor este egala cu suma potentialelor chimice ale produsilor de reactie.
apa+bls=mm+n HUn

unde A, M, HUm, Un = potentialul chimic sau energia molard partialda a fiecarui

component.

4.3. ABORDAREA CINETICA A ECHILIBRULUI CHIMIC

Echilibrul chimic se poate defini ca fiind starea unei reactii chimice in care fiecare
dintre substantele participante se combina si se reformeaza cu aceeasi viteza. Pentru o
reactie de forma:
v

A+B = M+N
V2

la echilibru cele doua viteze v si v2 sunt egale. Daca se porneste de la cei doi reactanti A
si B, pana la atingerea echilibrului viteza de reactie predominanta este vi, care este direct
proportionala cu numarul ciocnirilor eficace dintre moleculele reactantilor pe secunda,
numar dependent in mod direct de concentratia reactantilor.

Pentru ecuatia de mai sus viteza unei transformari chimice intr-un singur sens este

proportionala cu produsul concentratiilor substantelor care reactioneaza:
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vi = ka[A] [B]
v2 = ko[M] [N]
unde: [A], [B], [M], [N] sunt concentratiile molare ale speciilor A, B, M, N iar ki1 si k2 sunt
constantele de proportionalitate numite si constante de viteza, sau viteze specifice, si
reprezinta vitezele de reactie atunci cand concentratile molare ale speciilor respective
sunt egale cu unitatea.

Tn cazul nostru:
daca [A] =1 mol/L, [B] =1 mol/L = [Al[B]l=1 = vi = ki,

[M] = 1 mol/L, [N] = 1 mol/L = [M][N]=1 = V2 = k2.

Constantele de viteza ki si k2 au valori constante si caracteristice pentru anumite
conditii de reactie, pentru fiecare proces chimic, insa vitezele depind in orice moment de
concentratiile reactantilor.

Viteza globala a reactiei este:

V =Vi-— V2.

Atunci cand v: este foarte mica aceasta poate fi neglijata, expresia vitezei
devenind:

V = Vi,

Aceasta relatie corespunde reacitiilor ireversibile sau totale, ce decurg intr-un singur
sens, de la stanga la dreapta.

Pentru reactiile reversibile, la echilibru viteza rezultanta este nula, adica:

v=vi—Vv2=0 = Vi=\V2

La echilibru atat reactia directa cat si reactia inversa au loc dar cu viteze egale:

V1= V2
sau:
ki[A][B] = k2[M][N]
unde [A], [B], [M], [N] reprezinta concentratiile molare la echilibru ale speciilor respective.

Din expresia de mai sus se obtine:

Ky _ [MIIN]

N1
k, [AIB]
Dar ki si k2 sunt constante, deci raportul lor reprezinta tot o constanta:

_ Ky _MIN
k, [AlB]

K este denumitd constanta de echilibru.

Constanta de echilibru este o marime care ne arata de cate ori are loc mai repede

reactia directa decat cea inversa pentru o temperatura si o presiune data.
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Pentru reactia de forma:
aA+bB < mM+nN
« MNP
- a b
[AI*[B]
Pentru o reactie generala de forma:

aA+bB+cC+dD+ ... < MM+nN+pP+rR+ ...
k - MTINPPPRT'....
[A*[B°[CI°[D]"....
Ultima ecuatie este expresia generala a legii fundamentale a echilibrelor chimice,

numita legea actiunii maselor sau legea lui Guldberg si Waage (1864).

La starea de echilibru exista un raport constant intre produsul concentratiilor molare
ale substantelor care rezulta din reactie si produsul concentratiilor molare ale substantelor
care intra in reactie — fiecare dintre concentratii fiind ridicata la o putere egala cu
coeficientul stoechiometric corespunzator din reactie.

La echilibru cele doua reactiji (directa si inversa) au loc cu viteze egale dar in sens

contrar, motiv pentru care expresia constantei de echilibru se poate scrie si invers:

_1_[A°BICID......

K [M™IN"[PPIR].....

Prin conventie se prefera caracterizarea reactiilor chimice prin expresia de calcul a

lui K. Pentru anumite reactii chimice in calcularea constantei de echilibru se utilizeaza
ordinele partiale de reactie na, ns, nc, No ... respectiv nm, NN, Np, NR ... Pentru majoritatea
reactiilor simple ordinele partiale sunt egale cu coeficientii (na = a, ns = b, nc = ¢, no =d,
nvM = m, NN =N, np = p, NrR = r), pentru altele ordinele partiale sunt mai mici decét
coeficientii.

Atunci, mai corect, expresia de calcul a constantei de echilibru este:

K = M™IN™ [PI™[R]™...
[AI" [B]™[C]™[D]™...

4.4. DEPLASAREA ECHILIBRELOR CHIMICE

Principala caracteristica a echilibrului chimic este aceea ca el este dinamic. Orice
schimbare a conditiilor exterioare poate produce o deplasare a echilibrului chimic.
Deplasarea echilibrului chimic are loc atunci cand factorul perturbator actioneaza
preponderent asupra uneia dintre cele doua viteze de reactie (directa sau inversa).

Principalii factori care influenteaza echilibrul chimic sunt: concentratia, temperatura,

presiunea, catalizatorii, mediul de reactie sau solventul.
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Influenta acestor factori asupra echilibrului chimic a fost studiata de Le Chatelier,
care in 1884 enunta principiul care-i poarta numele: "un sistem in echilibru va suferi sub
actiunea unei forte exterioare acea deplasare care tinde sa micsoreze efectul actiunii
exterioare". In continuare vom urmari modul in care factorii enuntati anterior influenteaza

echilibrul chimic.

4.41. INFLUENTA CONCENTRATIEI ASUPRA ECHILIBRULUI CHIMIC

Sa consideram o ecuatie generala de forma:

A+Bo M+N
pentru care constanta de echilibru este
« - MINL
[AI[B]

Deoarece K este constant, se observa ca atunci cand marim una dintre
concentratiile reactantilor (A sau B), pentru ca valoarea raportului sa nu se modifice, va
trebui sa creasca si valoarea produsului de la numarator, deci va creste si concentratia
produsilor de reactie.

Daca scadem concentratia unuia dintre produsii de reactie, prin indepartarea
partiala a acestuia din mediul de reactie (M sau N), reactia va decurge in sensul formarii
produsilor de reactie si consumarii reactantilor, pentru a mentine constanta valoarea
raportului.

Exemplu:

In cazul precipitarii cationului Mg?* cu amoniac are loc reactia:

(Mg?* + 2 CI) + 2 (NH4* + OH) <> Mg(OH) 2| + 2 (NH4* + CI)
precipitat alb

Precipitarea nu este totala, reactia fiind de echilibru. Daca in mediul de reactie se
adauga NH4Cl (prin formarea unei solutii tampon amoniacal), echilibrul se deplaseaza
complet spre stanga, precipitatul dizolvandu-se in totalitate.

Asa se explica plasarea magneziului in grupa a V-a analitica de cationi.

Exemplu:

Din reactia:

2+ 2 (K*+ OH) < (K*+ ) + (K*+ 10°) + H20
rezulta solutie incolora. Daca in aceasta se adauga o sare solubila de magneziu are loc
reactia:

(Mg2* + 2 CI) + 2 (K* + OH") <> Mg(OH) 2\ + 2 (K*+ CI)
precipitat alb

80



Larisa-Marina-Elisabeth CHIRIGIU, Anca GANESCU, Liviu CHIRIGIU

Prin consumarea hidroxidului de potasiu echilibrul se deplaseaza de la dreapta la
stanga in sensul formarii iodului, care este adsorbit pe suprafata precipitatului de hidroxid
de magneziu, pe care-l coloreaza in brun-rogcat.

Exemplu:

Daca peste solutia limpede a unei saruri de bariu se adauga solutie de bicromat de
potasiu se observa formarea unui precipitat galben de cromat de bariu, conform reactiei:

Cr207% + 3 H20 < 2 H3O" + 2 CrO4*

2 Ba2* + Cr2072 + 3 H20 <> 2 H3O* + 2 BaCrOad
precipitat galben

Reactia de precipitare nu este completa, cromatul de bariu fiind solubil in acizi
minerali. Pentru o precipitare completa se adauga in solutie acetat de sodiu:
H3O" + (CH3COO™ + Na*) «» CH3COOH + Na* + H20

Prin scaderea concentratiei ionului hidroniu precipitarea devine cantitativa.

4.4.2. INFLUENTA PRESIUNII ASUPRA ECHILIBRULUI CHIMIC

Presiunea poate influenta sensibil echilibrele chimice, daca cel putin unul dintre
reactanti sau dintre produsii de reactie se gasesc in stare gazoasa, iar reactia are loc cu
variatie de volum.

Exemplu: in reactia:

Hz2 (g) + Cl2 (g) <> 2 HCI (g),
numarul de molecule de substante in stare gazoasa nu se schimba, volumul se mentine
constant, in consecinta, cresterea sau scaderea presiunii nu produce deplasarea
echilibrului chimic.

Daca vom considera echilibrul reactiei de sinteza a amoniacului:

N2 (g) + 3 Hz2(g) <> 2 NHs(g),
observam ca in urma reactiei numarul moleculelor de substanta aflate in stare gazoasa se
injumatateste, deci si volumul scade la jumatate.

Schimbarea presiunii intervine sensibil in deplasarea echilibrului chimic astfel:

- cresterea presiunii va favoriza reactia directa (de sinteza a amoniacului), reactie ce
se produce cu scadere de volum,;
- scaderea presiunii va favoriza reactia inversa (de descompunere a amoniacului),

reactie ce se produce cu crestere de volum.
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4.4.3. INFLUENTA TEMPERATURII ASUPRA ECHILIBRULUI CHIMIC

De obicei cresterea temperaturii accelereaza toate reactiile chimice, dar nu toate in
aceeasi masura. in reactiile reversibile, in majoritatea cazurilor, accelerérile reactiei directe
si inverse nu sunt egale, una dintre ele pornind cu o viteza mai mare. La echilibru cele
doua viteze (cea a reactiei directe si cea a reactiei inverse) devin egale dar au alta valoare
in functie de temperatura.

Putem spune ca pentru fiecare temperatura exista un echilibru specific.

Directia in care se deplaseaza echilibrul prin schimbarea temperaturii se determina
cu ajutorul legii lui Van't Hoff (1885):

dlogK AH
dT  2303-R-T?

unde AH reprezinta caldura de reactie, iar T temperatura absoluta.
In forma integrata relatia este:

~AH

logK=————+C
2,303 -R-T
unde C = constanta de integrare.

Pentru doua temperaturi diferite T1 si T2 se poate scrie:

K, AH {1 1}

9 K, 2303-R

T, T,

Astfel, variatia cu temperatura a constantei de echilibru (precum si a pozitiei de
echilibru) depinde de semnul si marimea caldurii de reactie.

In cazul reactiilor endoterme (sistemul absoarbe energie) AH este pozitiv (AH > 0),
decisidIg K/ d T > 0, cu cresterea temperaturii K creste, echilibrul deplaséndu-se spre
dreapta, in directia formarii produsilor de reactie.

In cazul reactiilor exoterme (sistemul pierde energie) avem AH < 0 deci sid Ig K /
dT < 0, cu cresterea temperaturii, K descreste, ceea ce inseamna ca echilibrul se

deplaseaza spre stanga.

4.4.4. INFLUENTA CATALIZATORILOR ASUPRA ECHILIBRULUI CHIMIC

Catalizatorii nu influenteaza echilibrul chimic. Ei micsoreaza timpul de atingere al
echilibrului chimic, prin cresterea vitezei reactiei ce decurge mai lent. La finalul reaciei

catalizatorii se regasesc nemaodificati.
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4.4.5. INFLUENTA MEDIULUI DE REACTIE ASUPRA ECHILIBRULUI CHIMIC

Mediul de reactie are o mare influenta asupra echilibrului chimic. Astfel: reactia
dintre iodura de potasiu si azotatul de plumb are loc rapid in solutie si doar partial si in
timp in faza solida.

Pb2 + 21" —» Pbl2
pp. galben

Constanta dielectrica a solventului are de asemenea rol hotarator in deplasarea

echilibrelor chimice.

4.5. CLASIFICAREA ECHILIBRELOR CHIMICE

Principalele clasificari ale echilibrelor chimice se fac in functie de doi factori:

1) dupa mediul de reactie;

2) dupa particula caracteristica ce se transfera intr-o reactie.

1. Dupa mediul de reactie deosebim: - echilibre omogene;
- echilibre heterogene.

Echilibrele omogene sunt acele echilibre care se petrec intr-o singura faza.

Echilibrele heterogene sunt acele echilibre care se petrec in mai multe faze (cel
putin doua faze).

Prin termenul de faza se inielege o parte omogena dintr-un sistem care se
margineste, fata de celelalte parti ale sistemului, prin suprafete sau granite de separare, in
dreptul carora are loc o variatie brusca a proprietatilor fizice.

Legea fazelor formulata de Gibbs (1874) stabileste legatura dintre numarul fazelor
(F), al componentelor (C) si al gradelor de libertate (L) al unui sistem in echilibru. Ea se
exprima prin relatia:

F+L=C+2

Prin grade de libertate se inteleg factorii fizici variabili ai sistemului ca: temperatura,
presiunea si concentratia, care de fapt ii determina starea de echilibru.

Din punct de vedere al studierii echilibrelor chimice, echilibrele omogene sunt mai
greu de urmairit, in timp ce echilibrele heterogene sunt mai usor de studiat pentru ca ele se
simplifica.

Exemplu:

In cazul descompunerii termice a carbonatului de calciu:
CaCOs (s) —» CaO (s) + CO2(q)
Se poate scrie constanta de echilibru:

83



CHIMIE ANALITICA — Editie revizuita
_[Caq][CO,]
¢~ [caCO,]
Concentratiile componentelor solide pentru o temperatura data sunt considerate
constante, putand scrie:
[CaCOs] = constanta;
[CaO] = constanta.

Ele se pot introduce in constanta de echilibru care devine:

Kc = [CO2].
Aceasta inseamna ca echilibrul poate fi definit de presiunea gazului sau de
concentratia COo.
K, = Peo, -

Exemplu:

La descompunerea termica a unui cristalohidrat de forma:
Na2S04 - 10 H20 (s) —© Na2S0u4 (s) + 10 H20 (g)
Ko = Pl
Exemplu:

La descompunerea termica a clorurii de amoniu, dupa reactia:

NH4Cl (s) —“— NHs (g) + HCI (g)
_ [NH,]J[HCI]
© INH,CI
[NH4Cl] = constanta, motiv pentru care se poate scrie:
Kc = [NH3][HCI]
sau:

Kp = PNH3 ‘Pyci-

Echilibrele in sisteme omogene sunt reactii care au loc intre compusi dizolvati in
solvent unic, care reprezinta si unica faza a sistemului.

Toate procesele din chimia analitica trebuie abordate prin prisma echilibrului chimic.
Vom intalni:
- echilibre de ionizare, caracterizate prin constanta de ionizare;
- echilibre de hidroliza, caracterizate prin constanta de hidroliza;
- echilibre de precipitare, caracterizate prin constanta produsului de solubilitate;
- echilibre de complexare, caracterizate prin constanta de disociere;

- echilibre redox caracterizate prin constante redox etc.
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2. Dupa particula caracteristica schimbata in timpul reactiei de echilibru, echilibrele pot fi
clasificate in:

- echilibre cu transfer de proton (echilibre de neutralizare, echilibre de hidroliza);

- echilibre cu transfer de electroni (echilibre redox);

- echilibre cu transfer de ioni sau molecule (echilibre de precipitare si echilibre de

complexare).
Aceste echilibre se bazeaza pe transferul de particule caracteristice intre un donor

si acceptor.

donor <> acceptor + particula caracteristica

4.6. TEORIA ELECTROLITILOR

In functie de modul in care substantele conduc curentul electric acestea pot fi
clasificate in:

- bune conducatoare de electricitate (conductori);

- cu conductibilitate medie (semiconductori);

- rele conducatoare de electricitate (izolatori).

Ca substante bune conducatoare de electricitate amintim:

- metalele denumite si conductori de gradul |, care conduc curentul electric prin
intermediul electronilor;

- electrolitii sau conductorii de gradul Il (saruri, acizi sau baze in solutie sau
topitura) si care conduc curentul electric prin intermediul ionilor. Pentru a conduce curentul
electric ionii trebuie sa fie liberi, deci sa beneficieze de o mare mobilitate (trecerea
electrolitilor in solutie sau topitura).

Pentru a putea explica proprietatile solutiilor de electroliti (conductivitatea electrica,
presiunea osmotica, punctele anormale de fierbere si de topire) la sfarsitul secolului al
XIX-lea Svante Arrhenius a emis teoria disociatiei electrolitice.

Conform acestei teorii prin dizolvarea electrolifilor in apa, acestia elibereaza ioni cu
sarcina pozitiva denumiti cationi si ioni cu sarcina negativa denumiti anioni.

Disocierea electrolitilor in ioni nu se face in orice proportie ci doar intr-un anumit
raport numit si grad de disociere (o).

_numar de molecule disociate
numar total de molecule dizolvate

Daca consideram un electrolit de forma AB, de concentratie molara initiala "C"

atunci:
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AB < A™ + B™M™*
[A™] = [B™] = [AB]disociat = aC
[AB]nedisociat = C - aC = (1 - a)C
_[A™]B™]

K, =
[AB]

= KC

nedisociat
aC-aC a’C

d = = = KC
1-a)C 1-a

Aceasta ultima relatie reprezinta expresia de calcul a constantei de echilibru

exprimata prin gradul de disociere.

Atunci cand numérul de moli este egal cu 1, c— 1 se numeste dilutie.
%

K. =K, =
Y d-a)V

legea dilutiei lui Ostwald.

DacaV —» » = a — 1. Disocierea creste cu dilutia. Pentru electroliti foarte slabi

(1-a) > 1, o > 0 de unde se obtine: a=1/% =K, V.

Din punct de vedere al valorilor gradului de disociere (a) electrolitii pot fi clasificatj

- electrolitj tari a=1;
- electroliti medii a<l;
- electroliti slabi o <<l.

Electrolitii tari sunt practic total disociati, reactia de disociere nemaifiind de echilibru.

Atunci cand K¢ > 10°° electrolitii sunt slabi, iar cand Kq < 10 electrolitii sunt foarte

slabi.

Cu toate meritele pe care le are teoria disociatiei electrolitice a lui Svante Arrhemius

ramane neputincioasa in explicarea proprietatilor solutiilor electrolitilor tari. Din aceasta

cauza a fost necesara o noua teorie: teoria electrolitilor tari.

4.7. TEORIA ELECTROLITILOR TARI

Prin masurarea unor proprietati coligative (care depind doar de numarul de particule

din solutie si nu de natura acestora) proprietati coligative cum ar fi: tensiunea de vapori,

presiunea osmotica, scaderea punctelor de congelare, cresterea punctelor de fierbere in cazul

solutiilor de electroliti tari se constata anumite anomalii. Din aceste masuratori se deduce o

concentratie mai mica a solutiei, ca si cum o parte din materie ar fi disparut in solutie.
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Alta anomalie este aceea ca in cazul solutjilor de electroliti tari nu s-au putut pune
in evidenta molecule nedisociate si in acest caz Kc si a raman fara sens.

Caldurile de neutralizare ale acizilor tari cu baze tari au valori constante indiferent
de natura acizilor sau bazelor respective.

Pentru explicarea acestor proprietati in 1923 Debye si Hickel lanseaza teoria
electrolitilor tari. Ei au pornit de la doua legi formulate anterior si foarte cunoscute:

- legea lui Coulomb care arata ca fortele de atractie dintre particulele cu sarcini
electrice de semn contrar si fortele de respingere dintre particulele cu sarcini electrice de
acelasi semn sunt invers proportionale cu patratul distantei dintre ele.

F: ql.qz 5
4-1m-€,-€, I

unde:

g1, g2 — reprezinta sarcinile celor doua particule;
r — distanta dintre cele doua particule;

€0 — permitivitatea electrica a vidului;

&r — permitivitatea relativa a mediului.

- legea lui Boltzmann care arata ca rezistenta la atractie dintre particulele cu
sarcina de semn contrar, rezistenta la respingere dintre particulele cu sarcina de acelasi
semn si rezistenta opusa mobilitatii particulelor in solutie creste cu temperatura.

Svante Arrhenius a neglijat dimensiunea ionilor, fortele de atractie si de respingere
ale ionilor din solutie.

Debye si Hickel arata ca in solutie particulele sau ionii incarcati cu sarcini diferite
se atrag, in timp ce particulele si ionii incarcati cu sarcini de acelasi fel se resping formand
in solutie asa numitele atmosfere ionice.

O alta constatare este aceea ca particulele sau ionii din solutie au proprietatea de a
atrage in jurul lor moleculele de apa (se hidrateaza), sau moleculele de solvent (se
solvateaza), formand in solutie agregate moleculare. Cu alte cuvinte Debye si Huckel
exagereaza interactile ionice sau moleculare din solutie considerdnd ca se produc
aglomerari de materie Tn anumite puncte ale solutiei si rarefieri de materie in alte puncte
din solutie.

Din aceasta cauza, pentru solutii de electroliti tari concentratia molara trebuie
inlocuita cu activitatea chimica (a).

a=f-C

a = activitatea chimica;
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C = concentratia molara;
f = coeficientul de activitate.
La echilibru energia molara libera a sistemului devine egala cu zero si de aceea
este starea de maxima stabilitate.
Lewis defineste potentialul chimic, sau taria ionica, a substantei "i" prin expresia:
ui = ki + RT In a;

ki reprezinta potentialul chimic standard al substantei "i" atunci cand activitatea
acestei substante este egala cu unitatea.
Pentru o reactie de forma:
aA + bB & mM + nN
a-pa+tb- P =m:-pum+n- un
a(ka + RT In aa) + b(ks + RT In as) = m(km + RT In am) + n(kn + RT In an)

aka + bke — mkm — nkn = mRT In am + nRT In an — aRT In aa — bRT In as

ar-.a’
ak , +bkg - mk,, -nk, =RTIn "
a b
aj, -ag
m n
ak , +bkg - mk,, - nk, LK~ 3w @y
a a b
RT a, -ag
m n
K _aM'aN
a~ _a b
a, -ag

Expresia finala reprezinta relatia de calcul pentru constanta de echilibru din legea
echilibrelor exprimata prin activitati.

Se considera substante standard acele substante care au activitatile egale cu
unitatea. Aceste substante standard pot fi lichide pure in conditi determinate de
temperatura si presiune, substante solide in forma de cristalizare cu stabilitate maxima,
sau gaze ideale la presiune partiala de o atmosfera.

Coeficientul de activitate "fi" are Th general valori subunitare. Pentru
solutii diluate, cand Ci — 0 atunci fi » 1 iar ai = Ci. Din acest motiv, pentru solutii foarte
diluate putem folosi in loc de activitate concentratia molara.

Debye si Huckel au dedus matematic ca, in solutii foarte diluate coeficientul de
activitate al unui ion oarecare "fi" depinde de sarcina ionului "Z" si poate fi calculat cu

ajutorul relatiei:

Slgfi=AZ2 Ju
"A" este un termen care depinde de constanta dielectrica a solventului "€" si de

temperatura absoluta. Se poate calcula cu ajutorul relatiei:
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1

In mediu apos si la temperatura de 25°C, valoarea lui A este 0,512 deci aproximativ

A =

egala cu 0,5. Atunci:
lgfi=05-Z2 Ju
Pentru coeficientul mediu de activitate relatia de calcul este:

fr = Jf, -f

Relatia de mai sus devenind:
lgf:=05-Za-Zs- \Ju

Unde:

u este asa-numita tarie ionica, notiune introdusa de Lewis si care se calculeaza cu
ajutorul relatiei:

u =% (CaZa? + CsZs?),
Pentru un caz general:
u =% (C1Z1? + C2Z2? + CaZs? + ..... + CnZn?)
sau:
=1 Zn:cizf
i=2

Ci = concentratiile molare ale speciilor respective;

Zi = sarcinile speciilor respective.

Taria ionica se poate defini ca semisuma produselor dintre concentratia molara si
patratul sarcinii fiecarui ion. Moleculele nedisociate, neavand sarcini, nu sunt cuprinse in
formula de calcul a tariei ionice.

Exemple de calcul a tariei ionice:

- pentru un electrolit de tipul AB si de concentratie C:
AB > A+ B*
Ca =C;Cs"=C;
n=%(C-12+C-1?) =C.
- pentru un electrolit de tipul A2B (sau AB2) si concentratie C:
A2B - 2 A +B*
Ca =2C;Cs* =C;
n=(R2C1?+C-29)=%»(2C+4C)=3C.
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- pentru un electrolit de tipul AB de concentratie C:
AB — A% + B?*
Ca% =C; Cs% =C;
W=1%(C-22+C-23)=4C.
- pentru un electrolit de tipul AsB (sau AB3) de concentratie C:
AsB — 3 A +B%
Ca =3C;Cs% =C;
n=%(3C12+C3)=%((3C+9C)=6C.
- pentru un electrolit de tipul AB de concentratie C:
AB — A% + B3
Ca¥ =C; Cg® =C;
n=%(C.32+C-32)=9C
- pentru un electrolit de tipul AMpB"*q si concentratie C:
p=%(p-m?+q-n?cC.
Exercitiu:
Sa se calculeze coeficientul de activitate pentru K2SOa4 de concentratie 104 M.
K2SO4 <> 2 K* + SO4%
W=%(2-10%+10%4.22) = 3.10%
Ig f* = 0,5 +/3-10* - 0,0866;
fc*=0,98;
g fsos? = 0,5 - 22. /3-10* = - 0,03464;
fsoa® =0,9233;
Igf:=0,5-2-4/3:10* =-0,01732;
f: = 0,9600.
Pentru solutii de electrolifi tari foarte diluati factorii de activitate au valori care tind

spre unitate. Cand Debye si Huckel au stabilit relatiile pentru calcularea coeficientilor de
activitate:

—|gfi:A-Zi2'\/H,
“lgfe=A-Za- Ze-\u,
ei au exagerat interactiile ionice si totodata au neglijat dimensiunile ionilor, considerandu-i
punctiformi. Ulterior au intrevazut crearea unor atmosfere ionice si a unor agregate.

Cele doua relatii de mai sus poarta denumirea de legea simplificata, sau legea
limitata a lui Debye si Huckel.
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Ei au continuat sa dezvolte teoria electrolitilor tari, luAnd in considerare atat
dimensiunile ionilor cat si dimensiunile atmosferelor ionice create in solutie. Au ajuns astfel
la urmatoarele relatji:

gt Az Az
" 1+B-a-u 1+.u

-1g f :A'ZA'ZB'\/H:A'ZA'ZB'\/E
" 1+B-a-u 1+u

unde:

a = raza medie a ionului hidratat sau distanta medie de apropiere a doi ioni;

B = o constanta care tine seama de densitatea atmosferei ionice, si difera de la
solvent la solvent. Daca solventul este apa iar temperatura este de 25°C atunci B = 0,328,
iarB-a=1.

Aceste doua relatii poarta numele de legea largita Debye - Hiickel.

Daca se calculeaza coeficientul de activitate pentru diferiti ioni in functie de sarcina

ionilor si de taria ionica, prin ambele legi, se obtin rezultatele din tabelul 4.1.

Tabelul 4.1. Coeficientii de activitate pentru céativa ioni, calculati cu ajutorul tariei ionice

Coeficientii de activitate calculafi cu | Coeficienti de activitate calculati
Sarcina legea simplificata cu legea largita
ionului Taria ionica Taria ionica
0,005 0,010 0,050 0,100 0,005 | 0,010 | 0,050 | 0,100
1 0,930 0,890 0,780 0,700 0,930 | 0,900 | 0,810 | 0,760
2 0,730 0,630 0,360 0,230 0,740 | 0,650 | 0,430 | 0,330
3 0,480 0,360 0,100 0,039 0,500 | 0,390 | 0,150 | 0,083
4 0,280 0,170 0,017 0,003 0,300 | 0,180 | 0,035 | 0,013

Din aceste date se constata ca pentru tarii ionice mai mari de 0,01 difera valorile
coeficientilor de activitate, atunci cand se calculeaza cu cele doua legi. Altfel spus, legea
dezvoltatda Debye - Huckel aduce unele Tmbunatatiri teoriei electrolitilor tari, care
imbunatatiri pot fi verificate pe baza unor rezultate experimentale. Din pacate, desi se
cunosc foarte multe metode pentru determinarea coeficientilor de activitate, acestea
permit doar determinarea coeficientilor medii de activitate si nu permit determinarea
coeficientilor individuali de activitate.

Kielland a reusit sa calculeze coeficientii de activitate pentru un numar de
aproximativ 130 ioni. Tn tabelul 4.2. prezentdm cativa dintre coeficientii de activitate

calculati pentru diferite tarii ionice.
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Tabelul 4.2. Coeficientii de activitate pentru cativa ioni, calculati de Kielland

Coeficienti de activitate calculati
lonul a Pentru diferite tarii ionice
(A) Taria ionica
0,005 0,01 0,05 0,1

H* 9 0,93 0,916 0,860 0,630
Na*, HSO4 4 0,937 0,901 0,815 0,770
Hg?*, SO4* 4 0,740 0,660 0,445 0,355
AR 9 0,540 0,445 0,245 0,180
Zn* 11 0,350 0,255 0,100 0,065
[Fe(CN)e]* 5 0,310 0,200 0,048 0,021

Luand in consideratie dimensiunea reala a ionilor teoria concorda bine cu practica
pana la tarii ionice mai mici de 0,1. Din cele doua tabele, relativ la teoria Debye - Hiickel
putem trage urmatoarele concluzii:

- solutiile care contin molecule neutre pot fi considerate ideale, adica au coeficient
de activitate egal cu unitatea, cu alte cuvinte au activitate egala cu concentratia molara;

- solutiile care contin ioni monovalenti sunt mai putin ideale in raport cu solutiile
care contin molecule neutre, totusi si aceste solutii tind spre idealitate deoarece coeficientii
lor de activitate tind spre unitate, iar activitatea tinde spre concentratia molara;

- cu cat o solutie contine ioni cu sarcini mai mari cu atat solutia respectiva se
departeaza mai mult de idealitate;

- in solventji cu permeabilitate scazuta abaterea de la idealitate este mai mare ca in
solventii cu permeabilitate ridicata.

Teoria Debye - Huckel da satisfactie, iar legile Debye - Hiickel permit calcularea
coeficientilor de activitate pentru solutii de electroliti cu tarii ionice mai mici de 0,1. Peste
aceste tarii ionice, relatiile Debye-Huckel nu mai dau satisfactie.

In aceste conditii Stokes si Robinson dezvolta teoria electrolitilor tari, in sensul c3 ei
iau in considerare gi gradul de hidratare al ionilor din solutie, obtinand relatia:

0y - 0,512 -Z2.\Ju

SN

i = coeficient mediu de activitate luat in unitati molare;

+Mga,, +Ig[1-0,018 -(n-v)-m]
1%

u = taria ionica a unitatii de volum;

n = numarul de molecule de apa legate de ionul din solutie;

v = numarul de ioni eliberati de moleculele substantelor ce se dizolva;

aw = activitatea apei;

0.018 = masa molara a apei, exprimata in kg/mol;

m = molalitatea solutiei.

Cu aceasta relatie se pot calcula coeficientii de activitate pentru solutii de electroliti
cu tarii ionice mai mici decét 2, iar cu o precizie mai mica pana la tarii ionice egale cu 4.
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4.8. INFLUENTA TARIEI IONICE ASUPRA CONSTANTEI DE ECHILIBRU

Pentru o reactie chimica de forma:
aA+bB < mM+nN

constanta de echilibru poate fi exprimata atat prin molaritati cat si prin activitati:

<M
AP

dar cum ai = fi - Ci, atunci:

Ka= a a b b
£,°[AI" 1, [B]

K, =K, fMa'be

fA 'fB

lg Ka = Ig Kc + Ig fu™ + Ig fa" — Ig fa2 — Ig feP
pKa = pKc — Ig fu™ — Ig fn" + Ig fa2 + Ig fa°
pKc = pKa + Ig fu™ + Ig fa" — Ig fa2 — Ig fsP
pKc=pKa+mlgfu+nigfn—algfa—blgfe
Aceasta relatie arata dependenta constantei de echilibru de taria ionica, prin
intermediul factorilor de activitate.

Exemplu:

Sa se determine influenta tariei ionice asupra celor doua constante de disociere ale
acidului bibazic H2A.

Pentru prima treapta de disociere:
H2A <> HA +H*

_[HIHA]
“ [HA

pKc1 = pKa1 + Ig fu* + 1g fua™ - 19 fraa
Igfut=-0,5-1-/u =-0,5-Ju
g fua =- 0,5 -1-y/u =-0,5-4/n
Ig fea = 0 (H2A fiind o molecula neutra).
pKci = pKa1 - 0,5 \/E -0,5 \/H = pKai - \/E

pKci = pKa1 -\/E
Cu legea largita Debye-Huckel ecuatia ar fi:
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Ju

PK ey =pK; - 1+
Pentru treapta a doua de disociere:
HA < AZ +H*
_[HIA"]

< [HAT]

pKc2 = pKaz + Ig fa% + Ig fu* - Ig fHa™
lg fv* =Ig fHA':-0,5-\/E
Igfa2=-05-22-\/u =-2-Ju
pKcz = pKaz -2 -Ju -0,5 -/ - (-0,5-/n)
chz=pKa2-2-\/;

Aceeasi relatie, calculata cu legea largita Debye — Huickel, este:

2-Ju

K. =pK._, -——.
PR, pa21+\/a
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5. SOLUTII. EXPRIMAREA CONCENTRATIILOR SOLUTIILOR

Se numesgte solutie un amestec omogen, constituit din doua sau mai multe
substante, respectiv specii moleculare, netransformabile una in alta si formand o singura
faza.

Dupa starea de agregare solutiile pot fi:

- solutii gazoase;

- solutii lichide;

- solutii solide (aliajele).

Un lichid oarecare (un solvent) poate dizolva cantitati variabile dintr-o substanta
(solvat), pana este atinsa o concentratie ce nu poate fi depasita oricat de mult s-ar prelungi
contactul intre solutie si substanta dizolvata. O astfel de solutie ajunsa la echilibru (pentru
0 anumita temperatura si presiune) se numeste solutie saturata.

Concentratia substantei din solutia saturata poarta numele de solubilitate.

Daca se micsoreaza cantitatea de solvent dintr-o solutie saturatd ea devine
suprasaturata, iar daca se micsoreaza cantitatea de substanta dizolvata solutia devine
nesaturata.

Cand cantitatea de dizolvat este mica, in comparatie cu cantitatea de substanta
dizolvata, solutia este diluata.

Principalele posibilitati de exprimare a concentratjilor sunt:

Concentratia molara (molaritatea) (Cm) se defineste ca fiind cantitatea (numarul de
molecule gram sau moli) de substanta dizolvata continuti intr-un litru de solutie:
_ Vg My
y=—d=—9_
V, M-V

vd = cantitatea de substanta dizolvata, exprimata in moli;
md = masa de substanta dizolvata, exprimata in grame;
Vs = volumul solutiei, exprimat in litri;

M = masa molara a substantei dizolvate, exprimata in g/mol.

Concentratia molala (molalitatea) (Cm) reprezinta numarul de molecule gram (sau
moli) de substanta solubilizate intr-un kilogram de solvent:

Y m
Cm: d — d
m M-m

solvent

solvent
Msolvent = Masa de solvent exprimata in kilograme;

Multi compusi in solutie sunt partial disociati.
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Exemplu:
CH3COOH + H20 <> H3O* + CH3COOr
Pentru a evita o interpretare ambigua a concentratiei molare a fost introdusa
concentratia formala (sau formalitatea) (F), care reprezinta numarul de grame
corespunzatoare masei moleculare a substantei dizolvate luata initial pentru prepararea

unui litru de solutie.

Concentratia normala (normalitatea) (Cn) este definitd ca fiind numarul de

echivalenti-gram de substanta dizolvata continuti intr-un litru de solutie:

Echivalentii gram se calculeaza cu relatjile:
E — Macid .
Yacid  nr, H* schimbati de acid

E — Mbaza .
%aza  nr HO™ reactionat e

M

sare

E =— — —
9sare  nr joni metalici - valenta metalului

M
By, =
redox  nr. e~ schimbati

Concentratia in fractii moleculare (Xi) reprezinta raportul dintre numarul de moli ai

componentului ,i” si numarul total de moli din solutie:

Concentratia procentuala (cx) poate fi exprimata in procente:
- de masa - reprezinta masa de substanta dizolvata exprimata in grame continute in
100 g solutje:

C%=&~100;
m

- de volum — reprezinta volumul de substanta dizolvata exprimat in litri continuti in
100 L solutie:
Cy, = Vg -100.
V

S

- de masa / volum - reprezinta masa de substanta dizolvata exprimata in grame

continuta in 100 ml solutie:
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my

C% = — Y -100 .
V, (in mL)

Titrul (T) - se defineste ca fiind masa de substanta dizolvata exprimata in grame
continuta intr-un mililitru de solutie:
T-—— Mo
V, (in mL)
Concentratia in parti per mie (ppt) reprezintda masa de substanta dizolvata

exprimata in mg continute intr-un gram de solutje.

Concentratia in parti per milion (ppm) - reprezinta masa de substanta dizolvata

exprimata in mg (sau ug) continute intr-un kilogram (sau g) de solutie.

Activitatea

Concentratile mentionate anterior (molare, normale) corespund unor solutji
teoretice, lipsite de interactiuni interne.

Concentratia reala sau efectiva care ia in considerare aceste interactiuni se
numeste activitate.

a=f-Cwm

unde: f este coeficientul de activitate (adimensional);

Cwm este concentratia molara.

In practica analiticd deosebim: solutii de concentratii exacte, fixe, calculate sau
teoretice si solutii de concentratii aproximative sau reale.

Corespondenta dintre ele se deduce cu ajutorul factorilor de transformare, F, a
volumelor de concentratii aproximative sau reale in volume de solutii de concentratii exacte
sau teoretice conform relatiei:

C

F= %reala

C

T

CM reala C:N reala real __ VS teoretic

C C T YA

teoretic

% teoretica M teoretica N teoretica

Factorul de transformare arata de cate ori solutia reala este mai concentrata decat

solutia teoretica (de concentratie exacta) care trebuia preparata.
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6. ECHILIBRE CU TRANSFER DE PROTONI

Se confunda de fapt in echilibrele de neutralizare, echilibre care au loc intre acizi si
baze.

6.1. TEORII ASUPRA ACIZILOR $I BAZELOR

O prima teorie este teoria disociatiei electrolitice elaborata in 1887 de Svante
Arrhenius.

Conform acestei teorii:

- un acid este orice substanta care, prin dizolvare in apa, disociaza, eliberand ioni
de hidrogen (H"):

HA « H'*+A;

- 0 baza este orice substanta care, prin dizolvare in apa, disociaza, eliberand ioni
oxidril (HO"):

BOH < B*+ HO-.

Aceasta definitie a acizilor si bazelor a fost multd vreme unanim acceptata. in timp
s-a dovedit ca teoria este limitata:

- ea nu prevede posibilitatea existentei acizilor si bazelor in afara solutiilor apoase;

- conform acestei teorii aminele organice nu pot fi considerate baze, pentru ca,
neavand grupari oxidril nu le pot elibera la dizolvarea lor in apa.

Pentru a corecta teoria Ilui Svante Arrhenius inh 1923 este elaborata teoria
transferului de protoni propusa simultan de J. N. Bronsted si T. M. Lowry. Conform
acestei teorii:

- se numeste acid orice substanta care are tendinta de a pierde un proton;

- se numeste baza orice substanta care are tendinta de a aditiona un proton.

Dar, prin pierderea unui proton acidul (A1) se transforma in baza (B1)

Al < B + H*
Donor « Acceptor + proton
HCN < CN + H*

HO < HO + H*
H3O* < H20 + H*
NHs4* < NHz + H*
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A aparut notiunea de Acid - Baza conjugata si cea de Baza - Acid conjugat.
Conform acestei teorii se extinde mult aria de existenta a acizilor si bazelor.
Altfel, in general: - acizii pot fi molecule neutre sau cationi;
- bazele pot fi molecule neutre sau anioni.
Pentru prima data se poate explica existenta substantelor cu caracter amfoter, ca
fiind substante cu rol dublu de acid si de baza:

H.O <« HO + H*
Acid Baza conjugata

H20 + H* < H30*
Baza Acid conjugat

2 H20 < Hz0" + HO

In sens direct reactia este de disociere sau reactie de autoprotoliza, in sens invers

reactia este de amfoterizare.

Pana in prezent teoria lui Bronsted - Lowry este cea mai importanta si cea mai
folosita in chimie.

Ea prezinta o serie de insuficiente printre care cea mai importanta este faptul ca

similar cu apa se comporta si alti compusi ca SOz, |2 etc.

SO2 « SO% + 0%
SOz + 0% & SO03%

2 SO2 < SO?" + SO3z*

b & I"+1*

L+ « I3

212 & I+ 13

SOz si l2 sunt solventi. SO2 dizolva cauciucul si se comporta tot ca apa. Existenta
unor astfel de substante care nu elibereaza protoni prin disociere ci ioni a dus la
elaborarea unor noi teorii asupra acizilor si bazelor.

Astfel Usanovici elaboreaza teoria transferului de ioni.

Conform acestei teorii:

- acizii sunt substante care cedeaza cationi sau accepta anioni;

- bazele sunt substante care cedeaza anioni sau accepta cationi.

Ulterior s-a constatat ca unele substante nu cedeaza si nu accepta protoni i nici

ioni dar cedeaza sau accepta o pereche de electroni liberi neparticipanti.
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A aparut astfel teoria transferului de electroni sau teoria electronica a acizilor si
bazelor, lansata in 1923 de G. N. Lewis.

Conform acestei teorii:

- acizii sunt substante care accepta o pereche de electroni de la o baza donoare
pentru a forma un produs de neutralizare;

- bazele sunt substante care cedeaza o pereche de electroni unui acid acceptor
pentru a forma un produs de neutralizare.

ClsB + :NHz <« CI3B < NH3s
Acid Baza Produs de neutralizare

Aceasta teorie are foarte putine aplicatii, la fel ca si alte teorii care au mai fost
emise.

Exemplu:

Teoria Cady-Elsey sau teoria solvosistemelor conform careia:

- acizii sunt substante care dizolvate intr-un solvent ionolitic disociaza eliberand ioni
pozitivi identici cu ionii solventului;

- bazele sunt substante care dizolvate intr-un solvent ionolitic disociaza eliberand
ioni negativi identici cu ionii solventului.

Exemplu:

- pentru acizi:
- in apa (solvent care disociaza H20 < HO"+ H*) acizii trebuie sa puna in liberate protoni;
- Tn alcool (C2Hs-OH < C2HsO" + H*) acizii trebuie sa elibereze protoni;
- In acid acetic (CH3COOH « CH3COO" + H*) acizii trebuie sa elibereze protoni;
-in SO2 (2 SO2 « SO?* + SO3%) acizii sunt toate sarurile de tionil;
-n NHs (2 NHs < NHas* + NH2") acizii sunt toate sarurile de amoniu.

In concluzie, cele mai importante teorii asupra acizilor si bazelor raman teoria lui

Svante Arrhenius si teoria Bronsted — Lowry.

6.2. CLASIFICAREA ACIZILOR SI BAZELOR

Pentru a realiza o clasificare putem lua in considerare mai multe criterii:
1. Dupa taria acizilor si bazelor:
- acizii se clasifica in:
- acizi tari (HCI, HBr, HI, HNO3, HCIO4, HMnOa4, H2SO4, acizi sulfonici, heteropoliacizi
etc.) — considerati total disociati in solutii diluate;
- acizi slabi (H2COs, HCN, acizii organici etc.) — considerati partial disociati in solutii

diluate.
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- bazele se clasifica in:
- baze tari (NaOH, KOH, CsOH, Ca(OH)2, Ba(OH)2, saruri cuaternare de aminiu etc.)
— considerate total disociate in solutii diluate;
- baze slabe (hidroxizi metalelor de tip p sau d, amine organice etc.) — considerate

partial disociate in solutii diluate.

2. Dupa numarul gruparilor de oxidril sau al protonilor continuti in molecula.
Dupa numarul protonilor disponibili din molecula acizii pot fi:
- acizi monobazici:
- acizii monobazici tari - complet disociati in solutii diluate:
HA — H"+ A
Exemplu: HCI, HBr, HCIO4, HMnOz etc.
- acizi monobazici slabi - partial disociati in solutii diluate:
HA « H"+A
Exemplu: HCN, CH3-COOH etc.
- acizi polibazici - care disociaza in trepte (H3POa4, H2CO3, H3BOs3 etc.).
Disocierea in trepte a acizilor polibazici:
H3POs4 <« H* + H2POgs;
_[HIH,PO;]
' [HPO,]
H2POs4 < HY + HPO4%;

=752-1073;

« _H1HPO,”]

» 4 2 =6,23-10"°;
[H,PO, ]
HPOs? < H*+ PO4%;

 _[HIPO,”]

=178-107*.
> [HPO,”]

Pentru un acid de forma HnA:
HnA < H* + Hn1A;

_[HIH AT
TOHA

Hn1A™ < H* + Hn2AZ;

_[HH, A"
©HA]

HAPD & H* + A™;
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_HTA™]

" HATYT
Totdeauna K1> K2>Ks> ..... > Kn.
Dupa numarul gruparilor oxidril din moleculele bazelor acestea pot fi:
- baze monoacide:
- baze monoacide tari - total disociate in solutji diluate:
BOH — B*+ HO
Exemplu: NaOH, KOH etc.
- baze monoacide slabe - partial disociate in solutii diluate:
BOH < B*+ HO"
Exemplu: LiOH etc.
- baze poliacide - care disociaza in trepte:
Al(OH)3 < AI(OH)2* + HO;
= NOHIHO T,
[AI(OH),]
Al(OH)2* < AI(OH)?** + HO;

« _[AOH)*HO ]
* [A(OH),]

A(OH)2* < AB* + HO';

_[A*HO T
* [A(OH)]

Pentru o baza poliacida de forma B(OH)n:
B(OH)n < B(OH)na* + HO;

_[B(OH); ,]HO ] .
[B(OH),]

B(OH)n-1* «> B(OH)n22* + HO";

« _ [BOHE"JIHO"]
T [BOM);]

1

B(OH)™D* « B™ + HO";

« _ BIHOT

Totdeauna K1> K2> Kz > ..... > Kn.

3. Dupa natura lor: acizii si bazele pot fi de natura organica sau de natura anorganica.
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6.3. SARURILE

Sarea - se defineste ca fiind orice substanta care dizolvata intr-un solvent ionolitic
disociaza eliberand ioni pozitivi si ioni negativi, nici unul asemanator cu ionii solventului.
NaCl + H2O < Na* + CI + H20.
Marea maijoritate a sarurilor sunt electroliti tari, exceptie facand unele halogenuri si

pseudohalogenuri de mercur, cadmiu, staniu, stibiu etc.

6.4. REACTIA DE NEUTRALIZARE

Se defineste ca fiind reactia dintre o substanta cu caracter acid si o substanta cu
caracter bazic in urma careia rezulta o sare si un solvent.

Dupa natura solventului intalnim:

- neutralizare in apa:

HX + NaOH < NaX + HOH
acid baza sare apa

- neutralizare in alcool:
HX + C2Hs0ONa < NaX + C2HsOH

acid baza sare alcool
- neutralizare Tn amoniac:
NH4Br + KNH2 < KBr + 2 NH3

acid baza sare amoniac
- neutralizare in dioxid de sulf:

SOCI2 + Na2S0O3 «— 2 NaCl + 2 SO2
acid baza sare dioxid de sulf

In categoria reactiilor de neutralizare se incadreaza si reactia dintre sarurile cu
caracter acid si bazele alcaline:
FeCls + 3 NaOH < Fe(OH)s | + 3 NaCl

pp. rosu brun sare

Deci, neutralizarea poate avea loc intre un acid si o baza sau intre o sare cu
caracter acid si o sare cu caracter bazic din care se formeaza sare si un compus slab

disociat (de obicei solvent).
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6.5. AMFOLITI ACIDO-BAZICI

Sunt substante care pot juca rol atat de acid cét si de baza:
Exemplu:
in forma generala un amfolit este reprezentat ca HAOH
HAOH < HAO + H*
HAOH < HA*+ HO-

Cel mai cunoscut amfolit este apa:
HOH « HO + H*

HOH + H" < Hs3O"

2 HOH < HO +H30*
Alt exemplu de amfolit:
Al(OH);s < AIO(OH)2" + H*
Al(OH)3 < AI(OH)2* + HO"
Apa poate fi considerata un solvent protolitic, un solvent ionolitic, un solvent
amfiprotolitic (amfiprotic) pentru ca prin disociere elibereaza atat protoni (H*) cat si ioni
oxidril (HO").

6.6. CALCULAREA CONCENTRATIEI IONILOR DE HIDROGEN,
A pH-ULUI $I pOH-ULUI IN SOLUTII DE ACIZI, BAZE, SARURI

6.6.1. Calcularea concentratie ionilor de hidrogen, a pH-ului si a pOH-ului apei pure

Reprezinta o aplicatie importanta a legii echilibrului chimic sau a legii actiunii
maselor.

La purificarea apei prin distilari repetate, conductibilitatea electrica scade pana
atinge o anumita marime constanta. Experimental s-a demonstrat ca apa tridistilata, in
conditii de puritate inaintata, in absenta aerului si in vase de platina, conduce totusi
curentul electric. Apa fiind un electrolit slab disociaza conform reactiei:

HOH < HO + HT;

__[H]Ho] |
" [HOH]

nedisociat
[H20] = C;
[H*] = [HO] = [H2O]disociat = a - C;

104



Larisa-Marina-Elisabeth CHIRIGIU, Anca GANESCU, Liviu CHIRIGIU
[HZO]nedisociat =C-a-C= (1 - G) -C

a-C-a-C o*-C
KHZO: =
1-a)-C 1-a

L - . . A
Prin masurarea conductometrica se poate determina a ca fiind a = )\_C

Unde:
Ac = conductivitatea echivalenta la concentratia data; se masoara cu
conductometrul;
A- = conductivitatea echivalenta la dilutie infinita; se calculeaza din mobilitatile
ionilor, mobilitati care sunt tabelate.
A, =1

o=l o

La 22°C se determina K, , = 1,8 - 10"** mol/L.

Deoarece [H20]nedisociat €Ste 0 constanta reprezentdnd concentratia molara a apei
pure initiala, atunci:

Kw = KHZO - [H2O]nedisociat = [HO] - [H]

La o anumita temperatura, Kw este o marime constanta si poarta denumirea de
produsul ionic al apei.
md .
nedisociat — M- VS ’

[H,0]

m,=m,;

s

d=1g/mL

1000 -d

[H,0] = 55,55 molilL ;

nedisociat —

[H+] : [HO] = [HZO]nedisociat 1,8 - 10716 = 55,55-1,8 - 106 =1 . 10"* mol?/L?
[HOT - [H*] =1 - 10 mol?/L2;

. 110
H1= [HO ]’
1.-107%
HO™]= ;

Dar cum [HO'] = [H], se obtine:
[H]2 = [HOT2 =1 - 104 mol?/L2 = Kw;
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[H]=[HO]= JK,, =v¥1-10™ =1-10"" mol/L. .

JK,, are valori diferite, in functie de temperatura.

Intr-o solutie acidd [H*] > 1 - 107 mol/L, respectiv [HO] < 1 - 107 mol/L.

Intr-o solutje alcalind [HO] >1 - 10”7 mol/L, respectiv [H*] < 1 - 107 mol/L.

Intr-o solutie neutra [HO] =[H*] =1 - 107 mol/L.

In practica, de cele mai multe ori concentratia ionilor de hidrogen este o fractiune
subunitara, motiv pentru care Sdérensen, in 1909, a propus sa se exprime concentratia

ionilor de hidrogen in forma logaritmica, introducand notiunea de exponent al ionului de

hidrogen sau pH.

[H*] = 10PH
de unde obtinem:
-pH =Ig [H'];
pH=-Ig[H"]=Ig 1 .
[H]

Definim pH-ul ca fiind logaritmul cu semn schimbat al concentratiei molare a ionilor
de hidrogen [H*], sau mai corect al concentratiilor ionilor de hidroniu din acea solutie.

El defineste in mod analog exponentul ionilor de hidroxil, pOH, ca fiind logaritmul cu
semn schimbat al concentratiei molare a ionilor de hidroxil [HO].

_. qop 1
pOH =-1g [HO] =1g Ho 1"

Pentru apa pura:
pH=-Ig1-107"=7;
pOH=-1g1-107"=7.
Deoarece in solutii aproape totdeauna:
[H*] - [HO] = Kw =1 - 10* mol?/L?;
-1g ([H*] - [HO]) =-Ig [H*] - Ig [HO] = pH + pOH = - Ig Kw = 14;
pH = 14 — pOH,;
pOH = 14 — pH.
Pentru solutii acide pH < 7 iar pOH > 7.
Pentru solutii bazice pOH < 7 iar pH > 7.
Pentru solutii neutre pH = pOH = 7.
in tabelul 6.1. sunt redate legaturile dintre [H*], [HO], pH, pOH si caracterul

mediului:
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Tabelul 6.1. Legatura intre [H*], [HO'], pH, pOH si caracterul mediului

pH| pOH| [H*] | [HO]| Caracterul mediului
0| 14 1 | 10| Foarte puternic acid
1| 13 | 10| 1073 Puternic acid

2 12 | 102 | 10*? Acid

3 11 | 10®| 101 Acid

4 10 | 10*| 1070 Acid

5 9 | 10°| 10° Slab acid

6 8 | 10%| 10°% Foarte slab acid

7 7 | 107 | 107 Neutru

8 6 | 10%| 10° Foarte slab alcalin
9 5 10°| 10° Slab alcalin

10 4 |101°| 10* Alcalin

11 3 10| 10° Alcalin

12 2 101?| 107 Alcalin

13| 1 |10%| 10° Puternic alcalin
14| 0 |10 1 | Foarte puternic alcalin

6.6.2. Calcularea pH-ului in solutii de acizi si baze

6.6.2.1. Calcularea pH-ului pentru solutii de acizi tari monobazici

Pentru calcule ludm cazul unui acid tare monobazic, cu formula moleculard HA. in
solutii diluate acizii tari disociaza in proportie de peste 90 %, motiv pentru care se
considera complet disociati. Reacfiile care au loc sunt urmatoarele:

HA < H* + A;
H20 <« H* + OH-.
Ultimul echilibru poate fi caracterizat prin produsul ionic al apei:
[H*] [OHT] = Kw.

Concentratia solutiei in ioni de hidrogen [H*] va fi data de protonii provenind atat din

acid, cat si din apa:
[H*] = [H*]HA + [H*]H20.
Dar cum pentru acid:
[HlHa = [A]
si pentru apa:
[H*]H20 = [OH1],
ecuatia de calcul a [H*] va fi:
[H*] = [A] + [OH].

De aici se deduce principiul electroneutralitatii (bilanful de sarcini): concentratia

echivalenta a tuturor cationilor din solutie este egala cu cea a anionilor.
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Acidul fiind tare, ionizarea este considerata completa, astfel:
[A] = Ca,
iar:
[OH] = Kw/ [H'].
Tnlocuind aceste valori obtinem ecuatiile:
K

[H+] = Ca + [H‘i"] '

respectiv:

[H*]2 — Ca[H*] — Kw = 0.
Ky
[H']

fatd de Ca, daca acesta nu are valoare prea mica (Ca > 10® mol/L). Relatia de calcul

Deoarece solutia este acida [OH ] = ( 1077, termenul [|K_|—"+V se poate neglija

devine:
[H*] = Ca.
Din aceasta se poate calcula pH-ul:
pH = pCa.
Daca Ca < 10 mol/L pentru calcule se utilizeaza ecuatiile:
K

[H]=C, ot

respectiv:
[H*]? — Ca[H*] — Kw = 0;
2

[H*]:&i &+K
2 4

w

Exemplu: Care este [H*], respectiv pH-ul unei solutii de HCI de Ca = 0.01 mol/L?
Rezolvare: [H*] = Ca=0,01 =1 102 mol/L.
pH=-log[H*]=-1lg1-10?2=2-logl1=2-0=2.

6.6.2.2. Calcularea pH-ului pentru solutii de baze tari monoacide

Pentru calcule ludm cazul unei baze tari monoacide, cu formula moleculara BOH. in
solutii diluate bazele tari disociaza in proportie de peste 90 %, motiv pentru care se
considera complet disociate. Reactiile care au loc sunt urmatoarele:

BOH < B* + HO;
H20 < H* + OH-.

Echilibrul poate fi caracterizat prin produsul ionic al apei:
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[H*] [OH] = Kw.
Concentratia solutiei in ioni de hidroxil [HO"] va fi datd de ionii proveniti atat din
baza, cat si din apa:
[HO] = [HOlsoH + [HO ]Hz0.
Dar cum pentru baza:
[HO]soH = [B7]
si pentru apa:
[HO TH20 = [HY],
ecuatia de calcul a [HO] va fi:
[HO] =[B*] + [H'].
De aici se deduce principiul electroneutralitatii (bilantul de sarcini): concentratia
echivalenta a tuturor cationilor din solutie este egaléa cu cea a anionilor.
Baza fiind tare, ionizarea este considerata completa, astfel:
[B*] = Cb,
iar:
[H*] = Kw/ [HO.
Tnlocuind aceste valori obtinem ecuatiile:
_ K
[HO]=C, +[H—(;V’]
respectiv:
[HO]? — Cb [HO] - Kw = 0.

Deoarece solutia este bazica [H'] = K—W_ ( 1077, termenul KW_ se poate neglija
[HO™] [HO]

fatd de Cb, daca acesta nu are valoare prea mica (Cb > 10 mol/L). Relatia de calcul
devine:

[HO] = Cy;

= [HKSV] ZE_:'

Din aceasta se poate calcula pOH-ul:

pPOH = pCy;

pH = 14 — pOH = 14 — pCo.
Dacéa Cb < 10% mol/L pentru calcule se utilizeaza ecuatiile:
Kw
[HO™]

[HO]=C, +

respectiv:
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[HOJ2 = Cb [HO] = Kw = O;

+K

w "

Ho -G G0
2 4
Exemplu: Sa se calculeze [H*], pOH si pH-ul unei solutii de NaOH cu Cp = 1103
mol/L. Conform principiului electroneutralitatji:
[OH] = [H*] + [Na*]
Considerand ca NaOH este un electrolit tare, [Na*] = Cp, avem:
K

[OH ]=—_+C,.
[HO™]

Solutia fiind alcalina si Cb fiind mai mare de 10-® mol/L se poate scrie [OH’] = Cb, deci [OH]
=1-10° mol/L; pOH =3, pH =14 — 3 =11 si [H*] = 10-* mol/L.

6.6.2.3. Calcularea pH-ului pentru solutii de acizi slabi monobazici

Vom considera cazul acizilor slabi monobazici cu formula moleculara HA:

Echilibrul de disociere a acidului va fi de forma:

HA < H'+ A,
iar constanta de echilibru:
_ HIAT]
: [HA] nedisociat

Din principiul electroneutralitatji:
[H]=[A]+[OH].
Din bilantul de masa:
[HA] + [A] = Cq;
_[H']A7]

nedisociat ~ K ’
a

[HT=[AT+ [OH]=[AT+ Kw/[H;

[HA]

A1=C,- A =c, - IR,

a

A HIAT o
Ka

KA1+ HIAT]=K,C,;

KaCa

A= T
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Cunoscand pH-ul, cu ajutorul acestei formule se poate calcula [A] la pH-ul dat.
Inlocuind se obtine ecuatia:

KaCa KW
+

= S T

respectiv:
[|‘|+]3 + Ka [H+]2 — (KaCa + Kw) [H*] — KaKw =0
Aceasta ecuatie reprezinta rezolvarea exacta a problemei.
Putem face urmatoarele aproximari:
a) Deoarece solutia este acida [OH] « [H*]:
[H]=[AT+[OH]=[AT],

KaCa

[Af] :[H+] :m,

[H]? = Ka(Ca — [H'])

2
[H+]=_&+ &+Kaca
2 \4
de unde: [H']=+/K,(C, —[H"]), respectiv:

]k, CamH1_ Ka[&—@
[H] [H]
sau: [H*]? + Ka[H*] = KaCa =0

b) Daca concentratia acidului nu este foarte mica, astfel incat Ca» [H™]:

[H']= yK.(C, -[H]) ={K.C,

In general [H*] se calculeazd mai intdi cu ajutorul acestei ecuatiei. Daca
aproximarea b) nu se poate aplica, [H*] se calculeaza cu ecuatiile anterioare urmand
metoda aproximarilor succesive.

Exemplu:

Care este [H*] in solutia unui acid de concentratie Ca = 1-10® mol/L, avand Ka =
1:10°° mol/L?

Rezolvare:

Prima aproximare: [H*]1 = ¥107°-10™° =10"* mol/L.

A doua aproximare: [H*]2 = {/10°(10° ~10*) = 9,48 -10° mol/L.

A treia aproximare: [H*]z = 9,51:10-° mol/L.
A patra aproximare: [H*]4 = 9,51-10"° mol/L.
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Relatia explicita intre Ca si [H*] se obtine rezolvand ecuatia:

c, =[1+ [H+]j([H*]— att J
Ka [H]

Putem face urmatoarele generalizari privind solutiile de acizi slabi monovalent;:

a) Daca Ca este mai mica de 10”7 mol/L, in acest caz, ionii de hidrogen provin in cea
mai mare parte din disocierea apei si nu din acid. n aceste solutji diluate atat [HA] cat si
[A7] sunt neglijabile fatd de [H*] = [OH] = 10" mol/L.

b) Daca Ca > 107 mol/L solutia este acida si [H*] e mult mai mare decat [OHT].
Contributia acidului la cresterea aciditatii solutiei la o anumita concentratie creste cu
cresterea tariei acidului.

c) Daca Ca este mai mic decat Ka, acidul se afla disociat in solutie, si [HA] in general
este neglijabila fata de [A].

d) Daca Ca este mai mare in comparatie cu Ka, acidul nu este disociat si atunci [A7] se
poate neglija fata de [HA].

Aceste concluzii permit aplicarea unor aproximari in calcule, ele nu trebuiesc aplicate

insa mecanic deoarece nu sunt in general valabile.

6.6.2.4. Calcularea pH-ului pentru solutii de baze slabe monoacide

Vom considera cazul bazelor slabe monoacide cu formula moleculara BOH:

Echilibrul de disociere a bazei va fi de forma:

BOH « B*+HO,
iar constanta de echilibru:
« _IBIHO]
=
[BOH]
Din principiul electroneutralitatji:
[HOT =[BT+ [H"].
Din bilantul de masa:
[BOH] + [B*] = Cy;
[B"I[HO].
b
[HO]=[B"] +[H']=[B] + Kw/[HOT;
_BHOT
K, ’

[BOH] =

[B‘]=C, - [BOH| =C,
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BIHO ] _

B

C,;

Ky[B']-[B'I[HO [=K,Cy;
B
K, +[HO]
Cunoscand pOH-ul, cu ajutorul acestei formule se poate calcula [B*] la pOH-ul dat.
Inlocuind se obtine ecuatia:

Kbe + KW

[HO™] = - —,
K, +[HO™] [HOT]

respectiv:
[HOJ® + Kb [HO? — (KbCb + Kw) [HO] = KoKw =0
Aceasta ecuatje reprezinta rezolvarea exacta a problemei.
Putem face urmatoarele aproximari:
a) Deoarece solutia este bazica [H*] « [HOT:
[OH] =[B*] + [H*] = [B],
K,C,

[B+]:[Hof]:m,

[HOJ? = Kb(Cb — [HO))

2

[HO]:—%+ %+Kbcb

de unde:
[HO 1= JK,(C, ~[HO]),

respectiv:

Ho 1=k, S HOT_ [ G 4
[HO] [HO]
sau:

[HO)? + Kb [HO] — KbCb = 0
b) Daca concentratia bazei nu este foarte mica, astfel incat Co» [HOT:
[HO ] = K, (C, - [HO]) =K, C,

In general [HO] se calculeazd mai intdi cu ajutorul acestei ecuatiei. Daca

aproximarea b) nu se poate aplica, [HO] se calculeaza cu ecuatjile anterioare urmand

metoda aproximarilor succesive.
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Pentru calcularea pH-ului si a [H*] se utilizeaza relatjile:

[H]=w
[HO™]
respectiv:
pH =14 — pOH.

Exemplu: Care este [HO] si [H*] in solutia unei baze de concentratie Cb = 1-103
mol/L, avand Ko = 1-10° mol/L?

Rezolvare:

Prima aproximare: [HO]1 = ¥10°-10™° =10"*mol/L; [H*] = 10° mol/L.

A doua aproximare: [HO2 = /10°(10 —107*) =9,48-10"° mol/L; [H*] = 1,054-10'10
mol/L.

A treia aproximare: [HO]3 = 9,51:10° mol/L; [H*] = 1,051:101° mol/L.

A patra aproximare: [HO]4 = 9,51-10"° mol/L; [H*] = 1,051:10°%° mol/L.

Relatia explicita intre Co si [HO"] se obtine rezolvand ecuatia:

C, - (1+ mj[[Ho-] _ K—wj
K, [HO ]

Putem face urmatoarele generalizari privind solutiile de baze slabe monovalente:

a) Daca Cp este mai mica de 10" mol/L, in acest caz, ionii de hidroxil provin in cea mai
mare parte din disocierea apei si nu din baza. in aceste solutii diluate atat [BOH] cat si
[B*] sunt neglijabile fata de [H*] = [OH] = 10" mol/L.

b) Daca Cp > 107 mol/L solutia este bazica si [HO] este mult mai mare decat [H*].
Contributia bazei la cresterea bazicitatii solutiei la o anumita concentratie creste cu
cresterea tariei bazei.

c) Daca Cp este mai mic decat Kv, baza se afla disociata in solutie, si [BOH] in general
este neglijabila fata de [B*].

d) Daca Cp este mai mare in comparatie cu Kb, baza nu este disociata si atunci [B*] se
poate neglija fata de [BOH].

Aceste concluzii permit aplicarea unor aproximari in calcule, ele nu trebuie aplicate

insa mecanic deoarece nu sunt in general valabile.

6.6.2.5. Calcularea pH-ului pentru solutii de acizi polibazici

Atunci cand in molecula unui acid se gasesc un numar de protoni (n) mai mare de
sau egal cu doi acizii se numesc acizi polibazici. indepartarea fiecirui proton din

molecula acidului constituie un echilibru separat.
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Exista deci un numar de echilibre si constante de echilibru (Ki, Kz, .... Kn) egal cu
numarul atomilor de hidrogen din molecula acidului, capabil sa se disocieze in trepte.
In functie de structura moleculei K2 poate s& fie mult mai mic decat K1 (de exemplu
H2S, H3PO4) sau sa fie aproape egal cu aceasta (acidul tartric).
Pentru un acid bibazic, H2A, echilibrele de disociere vor fi:
H2A < H* + HA
Si
HA < H'+ A%,

caracterizate prin constantele de disociere:

_[HIHAT,

tORA
respectiv:

_[HTIA%]

© [HAT]

Bilantul de masa este:
Ca = [H2A] + [HAT] + [AZ],
iar cel al sarcinilor (principiul electroneutralitatii):
[H*] = [HA] + 2 [A%] + [OH].
AZ fiind bivalent, la o concentratie data reprezintad doi echivalenti de sarcina, de
aceea s-a luat de doua ori.

Tnlocuind valorile concentratiilor respective se obtine ecuatia:

c, =HIFAT pap HA T g (1+[H+]+ i j
K, [H] Ky [H]
respectiv:
[H']-[OH]=[H]- [}:I“:] =[HA]+2[HA™T].

Mai departe se obtine ecuatia:

K 2K
H -2 = [HA ]| 1+ 52
[H] ] [ ](+[H*]j

impartind ecuatia de calcul a lui Ca cu ultima ecuatie se obtine ecuatia care
reprezinta rezolvarea exacta a problemei:
H +K[HT +(KK, -K, - K1Ca)[H*]2 -(KK,, +2KK,C)HT-KK\K, =0
Aproximari:
a) Daca K1 » Kz se neglijeaza cea de-a doua treapta de disociere si problema se

reduce la problema unui acid monobazic cu Ka = Ki1. Acesta este cazul cel mai des ntalnit.
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Daca Ki» Kw se neglijeaza si protonii proveniti din apa si in acest caz:
HAT = [H7],
iar dupa inlocuire:
[A%] = Ka.
Ultimele ecuatii permit calcularea aproximativa a concentratiei celor doua forme
disociate ale acidului.
Exemplu: Sa se calculeze [H*] a unei solutii saturate de H2S Tn apa, cunoscand Ca
=0,1 mol/L. K1 = 110" mol/L si K2 = 1-10"1> mol/L.

Admitand aproximarile mentionate mai sus:
H]=,K.C, =v107-10" =10“*mol/L.

Observatii: Prin combinare a expresiilor de echilibru partiale, in cazul nostru avem:
H2S < H™+ SH"
HS < H*+SZ

H2S < 2 H* + S%
Astfel se poate calcula concentratia unei specii in functie de alta specie, de

exemplu [S#] in functie de pH:
[H*] =2 [S?].
Verificarea aproximarii facute:

[H'], = VKC,

[H']=alC, +2alC, + L

[H']
considerand ecuatjile:
Ki[H,A
o HATT_ HT _KHA KyH"] .
bC, C.  CHT HT+KHT+KK,'
o = [A*] _KHAT KK,

C C,H1 [HP+K[H1+KK,"

a

Se introduc valorile lui o}'C, si afC, cand se obtine:

K,C.[H'] . 2K K,C, L

) P H T+ K TP K HT KK, TR

In aceasta ecuatie se introduce [H*]1 calculat interior.
b) O alta aproximare, mai putin riguroasa porneste de la ecuatia:
[H*] = [HA] + 2 [AZ] + [OH']
si tine cont de ecuatiile:
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[H]=2[S?],

[H+]1 = cha J

se obtine:

K
H], =[H]+2K, + —%.
H], =[H] 2,
c) Daca cea de-a doua treapta de disociere nu se poate neglija (K1 ~ Kz) doar
disocierea apei (K1 » Kw) (acidul tartric) atunci ecuatia de calcul este:

(4 2K,
= ](“ [H+]j

Impartind cu aceast& ecuatie expresia:

SHIHAT A A T A (1+[H+]+K2)
K, H1 K, [H1)

C

a

se obtine:
[H T +KHT + (KK, -KC)HT-2KK,C, =0
n cazul acizilor polibazici cu n > 2 se procedeaza in mod analog, calculele se efectueaza

ca si in cazul acizilor monobazici cu Ka = Ki.

6.6.2.6. Calcularea pH-ului pentru solutii de baze poliacide

Atunci cand in molecula unei baze se gasesc un numar de grupari hidroxil (n) mai
mare de sau egal cu doi bazele se numesc baze poliacide. indepartarea fiecarei grupari
hidroxil din molecula bazei constituie un echilibru separat.

Exista deci un numar de echilibre si constante de echilibru (K1, Kz, .... Kn) egal cu
numarul gruparilor hidroxil din molecula bazei, capabile sa se disocieze in trepte.

In functie de structura moleculei K2 poate sa fie mult mai mic decat K1 sau sa fie
aproape egal cu acesta.

Pentru o baza biacida, B(OH)2, echilibrele de disociere vor fi:

B(OH)2 < B(OH)* + HO
Si
B(OH)* < HO- + B%,
caracterizate prin constantele de disociere:

_[BOH']HO].
' [B(OH),]

respectiv:
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« _[HOIB*]
*  [B(OH)']

Bilantul de masa este:
Ca = [B(OH)] + [B(OH)"] + [B*'],
iar cel al sarcinilor (principiul electroneutralitatii):
[OH] = [B(OH)*] + 2 [B*] + [H*].
B2* fiind bivalent, la o concentratie data reprezintd doi echivalenti de sarcina, de

aceea s-a luat de doua ori.

Tnlocuind valorile concentratiilor respective se obtine ecuatia:

c, - [HOIBOH T, 5oy, BOH T, _ miomy [1+ HO], K, j |
K, [HO ] K, [HO]
respectiv:
+1_ -1 _ -1_ KW — + 2+
[H]-[OH ] =[HO] O [B(OH)']+2[B*].

Mai departe se obtine ecuatia:

KW

HO1- [HO]

. 2K,
— [B(OH) ](1+ [HO]J

Impartind ecuatia de calcul a lui Cb cu ultima ecuatie se obtine ecuatia care
reprezinta rezolvarea exacta a problemei:
[HO1* +K,[HO P + (KK, -K, —K,C)[HO " - (KK, + 2K K,C )HO 1-KK,K, =0

[H*] si pH-ul se calculeaza apoi cu ajutorul relatiilor:

o Ky
H1- [HO ]

respectiv
pH =14 - pOH

6.6.2.7. Amestecuri de acizi tari si acizi slabi

Pentru un amestec format din doi acizi monobazici:

- acidul tare HAt in concentratie C;,

- acidul slab HAs cu constanta Ka in concentratie Cs.

in solutie, acidul tare poate fi considerat total disociat:
HA: — H* + Ar,

lar acidul slab partial disociat:
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HAs & H* + As.
Apa se considera si partial disociata:
H20 & H* + HO
Solutia va contine urmatoarele specii: H*, OH", Ar, As” si HAs in concentratii de
echilibru.
La echilibru:
[HT=[Ac] + [As] + [OH].
Pentru acidul tare:
Ci=[Ar].
Pentru acidul slab:
Cs = [HA¢] + [AsT].
In final obtinem:
KaCs KW
Ko+ [H] HT

[HJr] =C +

Prin efectuarea calculelor obtinem:

[H] +(K, —CHHT —{K,(C, + C) + K, }HT-KK,, =0

Solutia fiind acida, termenul [l:'vj] se poate neglija ob{inand o expresie de gradul

doi:
[H*]? + (Ka— Ct) [H*] = Ka (Ct+ Cs) =0

De obicei intr-o prima aproximare: [H*]1 = Cu.

Exemplu: Sa se calculeze concentratiile de echilibru ale speciilor dintr-un amestec
de HCI, Ct = 0,1 mol/L si H2S, Cs = 102 mol/L. (Se va neglija cea de-a doua treapta de
disociere a hidrogenului sulfurat) Knzs = 1077,

Rezolvare: Se rezolva prin metoda aproximarilor succesive.

Prima aproximare:

[H*]1 = Ct = 10tiongrami/L.

A doua aproximare:

K,C, . K 10+ 107.10% 10™

H'], =C, + W= + =
H]. =C. K,+[H] [H] 107 +10 107t
-9
=10" + 13_1 +107" =107 mol/L

De aici obtinem:
[At] = [CI] = 101 iongramiL,
[As]=[HS] + 108 iongrami/L,
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respectiv,
[OH] = 10"*3iongraml/L.
Pentru acidul slab nedisociat, HAs, se poate face calculul:
[HAs] = [H2S] = Cs — [HS] = 102 - 108 = 102 iongram/L.
Se poate observa ca in prezenta acidului tare disocierea acidului slab a fost

aproape complet retrogradata.
6.6.2.8. Amestecuri de baze tari si baze slabe

Pentru un amestec format din doua baze monoacide:
- baza tare B:OH in concentratie Ct,
- baza slaba BsOH cu constanta Kb in concentratie Cs.
In solutie, baza tare poate fi considerata total disociata:
BiOH — HO + Bt
lar baza slaba partial disociata:
BsOH & HO" + Bs*.
Apa se considera si partial disociata:
H20 & H" + HO
Solutia va contine urmatoarele specii: H*, OH-, Bi*, Bs* si BsOH in concentratii de
echilibru.
La echilibru:
[OH] = [Bt*] + [Bs*] + [H].
Pentru baza tare:
Ci = [Bt"].
Pentru baza slaba:
Cs = [BsOH] + [Bs*].
In final obtinem:
K,C. N K,

[HO]=C, + - — .
K,+[HO"] [HOT]

Prin efectuarea calculelor obtinem:
[HO ] +(K, —C) [HO J* —{K,(C, + C,) +K,,} [HO"]-K.K,, =0

Solutia fiind bazica, termenul Ky, ] se poate neglija obtindnd o expresie de gradul

doi:
[Hoi]2 +(K, -C)[HO]-K,(C, +C,)=0
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De obicei intr-o prima aproximare: [HO]. = Ct.

Exemplu: Sa se calculeze concentratiile de echilibru ale speciilor dintr-un amestec
de NaOH, Ct = 0,1 mol/L si amoniac, Cs = 102 mol/L. Knns = 107,

Rezolvare:

[HO]1 = Ct = 10t iongtram/L.

A doua aproximare:

10°.10% 10™

[HO],=C, + KpCy — + KW_ =107 +—— —+——=
K, +[HO"] [HO] 10~ +10 10
5 1077 s e
=107+ +10™ =10 "mol/L

B
De aici obtinem:
[Bt"] = [Na*] = 10t iongramiL,
[Bs*] = [NH4*] + 10¢ iongramiL,
respectiv,
[H*] = 103 iongram/L.
Pentru baza slaba nedisociata, BsOH se poate face calculul:
[BsOH] = [NH4OH] = Cs — [NH4*] = 102 — 10 = 10-2iongram/L.
Se poate observa ca in prezenta bazei tari disocierea bazei slabe a fost aproape

complet retrogradata.

6.7. ECHILIBRE PROTOLITICE iN SOLUTII DE SARURI.
HIDROLIZA SARURILOR

La dizolvarea sarurilor in apa au loc doua categorii de procese:

- procese primare care constau in disocierea sarii in ionii componentj;

- procese secundare care are loc doar in unele cazuri, cand ionii ajungi in solutie,
reactioneaza cu apa, stabilindu-se echilibre caracteristice cu participarea
protonilor sau a ionilor de hidroxil din apa.

Procesele secundare cand au loc poarta denumirea de hidroliza si se datoreaza
formarii unui acid slab sau a unei baze slabe in functie de taria acidului sau a bazei care
formeaza sarea.

Hidroliza are loc in cazul sarurilor provenite de la acizi slabi sau baze slabi. Sarurile
acizilor tari cu baze tari disociaza in solutie, fara sa dea hidroliza. Vom trata in continuare

diferentiat echilibrele care au loc in solutiile sarurilor.
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6.7.1. SARURILE ACIZILOR TARI CU BAZE SLABE

Consideram o sare de forma BCI, in care anionul CI- provine de la HCI, care este un
acid tare, iar ionul metalic apartine unei baze slabe.
Echilibrele care au loc in solutie sunt:
BCl —-B* + CI
H20 & OH + H*
Pentru baza slaba BOH avem:
BOH < B*+ HO"
, - [BIOH]
[BOH]
Cationul provenit de la baza slaba va reactiona cu apa:
B*+ H20O «— BOH + H*
Constanta de echilibru va fi:
K - [HT][BOH]
© [BIH,0]°
deoarece concentratia apei se poate considera constanta, ea poate fi introdusa in
constanta de echilibru, aceasta din urma devenind constanta de hidroliza:
[H'][BOH] _K,
[B']
Inmultind si numitorul si numératorul cu [OH] se obtine:

« _[BOHIHIOH] __[BOH .oy K,
BIOH] ~ [B'OH]

K.[H,0] =

3
Din bilantul de masa se obfine:
Cs = [B*] + [BOH],

lar din principiul electroneutralitatji:

[H*] + [B*] = [CI] + [OH]
Din disocierea apei:

Kw = [H*] [OH].
Considerand faptul ca sarea este un electrolit tare, atunci:
[CI]=Cs.

Tnlocuind in relatja:

[H*] + [B*] = [CI] + [OH]

se obtine:
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K +C,-[B']= K., +[BOH].

H =
[H'] s H]

Si
K — [BOH][H'] _ [BOH][H"]
" [B] C, —[BOH]

Eliminand [BOH] se obtine expresia care reprezinta rezolvarea exacta a problemei:

K, = BOHIHT _ 1 K, [BOH] = [BOH]H] = [BOH] = " hCs
C, —[BOH] Ky +[H']

[H+]: Kw + Kth
HT Kq+[H]

Solutia fiind acida, primul termen al ecuatiei, care reprezinta concentratia ionilor
hidroxil, in majoritatea cazurilor se poate neglija.

In general [H*] » Kn, astfel incat [H*] + Kn = [H*] si deci:

H]=JK,-C, .

+1 — KWCS
W= S

Cand aproximarile respective nu pot fi facute se utilizeaza relatia:

[H]= Ky, + KiCs .
HT Ky+[MH]

Considerand K, = K—W:
Kb

Exemplu: Sa se calculeze constanta de hidroliza a sarurilor de amoniu cu acizi tari
(Kb =10%).
Rezolvare: Knh = 10-14/10° = 10°.

Exemplu: Sa se calculeze pH-ul unei solutii de NH4Cl de Cs = 0,1 mol/L.

K 14 _10-1 .
[H]= wCs _ |10 jO =10"*iongram/L.
K, 10

pH=-log10™® =5.

In realitate reactia de hidroliza are loc conform ecuatiei:
B*+2 H0 < BOH + H3O*
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6.7.1.1. Gradul de hidroliza (h)

Gradul de hidroliza (h) reprezinta cantitatea de sare transformata prin hidroliza in
BOH, raportata la cantitatea initiala (Cs).

Cantitatea de sare hidrolizata se exprima prin concentratia procentuala a unui
produs al hidrolizei, in cazul nostru, [BOH] = [H*]. Gradul de hidroliza va fi deci:

hzm.loo

CS
- A . : /K / K
Inlocuind in ecuatie se obtine: h =100 - =100 - " é“:
s b™~s

Gradul de hidroliza depinde de:

|D_

0O

- temperatura: creste cu cresterea temperaturii deoarece astfel creste disocierea apei
(creste Kuw),
- dilutie: deoarece scade concentratia sarii Cs,

- taria bazei: descreste cu taria bazei slabe.
6.7.1.2. Deplasarea echilibrului de hidroliza

Daca in solutia sarii provenita de la o baza slaba (BOH) si un acid tare (HCI) BCl se
adauga un acid tare (HCI) de concentratie x atunci echilibrul se deplaseaza spre stanga,
reactia de hidrolizé retrogradand. In acest caz dacd notdm cu y concentratia acidului
formata in urma hidrolizei obtinem:

HT=x+y,
pH=-log (x +y)

Daca concentratia sarii este Cs, atunci:

k =Ko _[HIBOH] _ (x+y)y
"TK, [B*] C

Respectiv y>+xy-C, l}i—: =0.
Daca in solutia sarii provenita de la o baza slaba (BOH) si un acid tare (HCI) BCl se
adauga baza tare (NaOH) de concentratie z, atunci vom avea:
[H']=[BOH] =,
[BOH] = (z +y),
y(z + y)/Cs = Kw/Kb
Calculele numerice arata ca echilibrul de hidroliza se deplaseaza mult la adaugare
de cantitati mici de acid sau de baza.
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6.7.2. HIDROLIZA SARURILOR BAZELOR POLIVALENTE

Hidroliza sarurilor bazelor polivalente are loc in trepte, similar cu disocierea treptata
a bazei respective.
Pentru o baza bivalenta, hidroliza va avea loc in doud trepte. in prima treapta:
B%* + H20 « B(OH)* + H*,
constanta de hidroliza este:
_K, _HIB(OH)']
K, B>
Pentru treapta a doua:
B(OH)* + H20 <« B(OH)2 + H*,
constanta de hidroliza este:

_ K. _[HIBOH),]

w

" K,  [B(OH)']

K1 si K2 reprezinta constantele de disociere ale bazei respective.

Tinand cont de faptul ca Ki > Kz, atunci si Kn1 > Knz adica hidroliza in prima treapta
este mai semnificativa decat in treapta a doua, motiv pentru care de obicei in astfel de
cazuri se {ine cont doar de prima treapta de hidroliza.

In cazul bazelor poliacide contindnd cationi cu valentd superioard lui 2 se

procedeaza la fel, in general se considera numai prima treapta de hidroliza: Kn = Kw/Kn.

6.7.3. SARURILE ACIZILOR SLABI CU BAZE TARI

Consideram cazul unei sari cu formula NaA, pentru care reactia de hidroliza se
poate reda prin ecuatiile:
NaA — Na"+ A"
H20 <& OH +H*
HA <« A +H"
Respectiv,
A + H0 <« HA+ OH-
Provenind de la o baza tare Na* este un acid slab care nu hidrolizeaza. Anionul
provine de la un acid slab si deci hidrolizeaza, solutia devenind alcalina (hidroliza alcalina).
A + H0 <« HA+ OH-

Constanta de echilibru este data de relatia:
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_[HAJOH ]
[A7][H.Q]
Deoarece concentratia apei se considera practic constanta, aceasta se introduce in
constanta de echilibru, obtinandu-se o noua constanta, constanta de hidroliza.

K, =K-[H0] = IO ]
[A7]
inmultind cu [H*] atat numitorul cat si numaratorul si tindnd cont de valoarea produsului

ionic al apei si de constanta de aciditate, Ka, a acidului slab, HA, obtinem expresia:

_[HAJOHJH] _K

— w

" [AT]IH'] K

a

Rezolvarea exacta a problemei, este:

(=IAIHO Ty ¢ i [HAT = [HAJHO ] = [HA] = "nCs
C. —[HA] K, +[HO7]
. K. CfA-1_ K.,
HO )= i ComlA )= v+ [HA)
[OH—] — KW Kth

+ :
[OH] [OHT]+K,
Solutia fiind bazica, primul termen al ecuatiei, care reprezinta concentratia ionilor

oxidril, in majoritatea cazurilor se poate neglija.
In general [HO] » K, astfel incat [HO] + Kn = [HO] si deci:

HO 1=K, -C,.

. [k.c.
[HO ] = /—Kb .

K K K,K

H= o1~ kc "\ c
Kb

Considerand K, = E—W:

a

Cand aproximarile respective nu pot fi facute se utilizeaza relatia:
[HO ] = KWf + KiCs —,
[HO] K, +[HO7]
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6.7.3.1. Gradul de hidroliza (h)

Gradul de hidroliza (h) reprezinta cantitatea de sare transformata prin hidroliza in
HA, raportata la cantitatea initiala (Cs).
Cantitatea de sare hidrolizata se exprima prin concentratia procentuala a unui

produs al hidrolizei, in cazul nostru, [HA] = [HO]. Gradul de hidroliza va fi:

_[HO']

h -100

S

Tnlocuind in ecuatie se obtine:

h=100- |<n —100. | Ku
S KaCs

Gradul de hidroliza depinde de:

|3’

@)

- temperatura: creste cu cresterea temperaturii deoarece astfel creste disocierea
apei (creste Kuw),

- dilutie: deoarece scade concentratia sarii Cs,

- taria acidului: descreste cu taria acidului slab.

Exemplu: Sa se calculeze [H*] si gradul de hidroliza al unei solutii de acetat de
sodiu 0,1 n. Se da Ka= 1,75 -10"°.

. 1,00-10

= W = 5,71‘10710 mOVL y

h

=132-107°,

N 10™.1,75-10°°
[H ]1 = \/ -1
10

- -14
= [Hci]-loo = L-loo =0,0075 %.

h -9
132-10°-01

S

6.7.3.2. Deplasarea echilibrului de hidroliza

Daca in solutia sarii provenita de la un acid slab (HA) si o baza tare (NaOH) NaA se
adauga o baza tare (NaOH) de concentratie x atunci echilibrul se deplaseaza spre stanga,
reactia de hidroliza retrogradand.

In acest caz daca notam cu y concentratia bazei formata in urma hidrolizei obtinem:

[HOT=x+y,
POH =-log (x +y)

Daca concentratia sarii este Cs, atunci:
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_K, _[HOTJHA] _ (x+y)y

"TK, [A7] C

respectiv
K
y* +xy —C, K—: =0.
Daca in solutia sarii provenita de la un acid slab (HA) si o baza tare (NaOH) NaA se
adauga un acid tare (HCI) de concentratie z, atunci vom avea:
[HO]=[HA] =y,
[HA] = (z +y),
y (z + y)/Cs = Kw/Kb
Calculele numerice arata ca echilibrul de hidroliza se deplaseaza mult la adaugare
de cantitati mici de acid sau de baza.

6.7.4. HIDROLIZA SARURILOR ACIDE ALE ACIZILOR SLABI

Consideram sarea NaHA, sare a acidului slab bibazic, H2A, cu o baza tare, NaOH.
In solutie ea este un electrolit tare disociat complet:
NaAH < Na*+ HA-

Vom tine cont de celelalte echilibre din solutie:

HA o H*+AZ;
« - HIAT].
[HA]

H20 < H*+ OH"
K, =[H][OH]
HA «— HA + H*
_[HA JH']
b A
Din bilantul de masa obtinem:
[A*]+[OH ] =[H]+[H,A].
De aici se obtine:

K.[HAT] K, _[H][HAT]

H = ,
Hl H]  [H] Ky

iar apoi:
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H - \/Kl(Kz[HAhKW)
K, +[HAT]
Se pot aplica urmatoarele simplificari, de la caz la caz:
a) In solutii concentrate, [HA] = Cs si atunci:

] = \/Kl(KZCS +K,)
K, +C,

sau, ridicand la patrat:

[H+]2 — K1K2Cs + Kle
K,;+C, K, +C,

b) Daca K2Cs » Kw se neglijeaza acest termen, si atunci:
= [KKCs
K, +C,

c) Daca Cs » K1 se poate considera K1 + Cs = Cs si atunci:

KK
H]= KK, + =+
W= KK, + =2

Dupa simplificarea din punctul ¢) aplicata in punctul b) se obtine:

[H']= VKK,

Dupa aceasta ultima aproximare se observa ca [H*] este independent de

concentratie.
Pentru K1K2 > Kw solutia este acida. Daca KiKz < Kw solutia este alcalina.
Atunci cand nu se pot aplica aproximarile a), b) sau c), pentru calculul [H*] se
utilizeaza o formula exacta:
[H] = [OH] + [A*] - [H2A],
K KK,C, HTC,

H]=-—""%+ 5 - 5 :
H] [HT+H]IK +KK, [H] +[H]K, +KK,

Gradul de hidroliza se defineste prin ecuatia:
_[HA]

h -100 = af) -100.
Tnlocuind valoarea lui [H2A] se obtine:
+12
_____ i 100.
[H']" +[H]K; +KK,

Considerand aproximarile a), b) si c) si ecuatiile:
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[H+]2 — K1K2C:; + Kle
K,+C, K,+C.’
Si
[H+] = \/Kle )
se obtine:
KK, 100 100 - JK,
= 100 = = .
2K K, + K KK, 5. [Ki 2,JK, +K,

K,

Daca Ki1» 4 K2 si deci \/K_1> 2~\/K—, se obtine:

~

2

h=100. |-2
Kl

6.7.5. HIDROLIZA SARURILOR ACIZILOR SLABI CU BAZE SLABE

S& considerdm sarea BA care provine de la acidul slab HA si baza slabd BOH. in
solutie au loc urmatoarele reactii:
- disocierea completa a sarii:
BA « B*+A;
- disocierea apei:
H20 < H*+ OH-
Kw = [H*] [OH]
- disocierea bazei slabe:
BOH < B* + OH"
Kb = [B*] [OH] / [BOH]
- disocierea acidului slab:
HA < H"+ OH"
Ka = [H*] [A]/ [HA]
Constanta de hidroliza va fi:
A +B*+H20 -~ HA+BOH
_ [HA][BOH]
~ [ATIBIH0]
Daca se inmulteste si numitorul si numaratorul cu [H*][HO"] se obtine:

_ [HAI[BOH]HOJ[H']
[ATHIBIHO T

K[H0] =K,
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K
K, =—2_,
KaKb

Bilantul de masa pentru specia care contine B*:
Cs = [B*] + [BOH],
lar bilantul de masa pentru speciile care contin A
Cs =[A] + [HA].
Bilantul de masa pentru specii care contin protoni respectiv ioni hidroxil este:
[H*] + [HA] = [OH] + [BOH]
De aici prin inlocuire obtinem:
HJJAT] K HO][B*
ngzﬁﬁ[gl_

a

[H']

Mai departe se obtine:

KKy (K, ~[B"])

HT (K, +[A ] ==

Din aceasta ecuatie, tindnd cont si de faptul ca in general gradul de hidroliza este mic,
deci [B*] = [A] = Cs,

. K, K. (K, +C,
[H ]: K ( b )
b (Ka +C)
Pentru solutii mai concentrate Cs » Ka si Cs » Kp astfel incat ecuatia se poate
aproxima prin:

. KK,
H]= =
b
Dupa aceste aproximari se observa ca [H*] nu depinde de concentratia sarii ci doar

de constantele de aciditate si de bazicitate ale acidului slab si respectiv ale bazei slabe.
Daca Ka = Kb, [H*] = {K,, = 107" iongram/L pentru intregul domeniu de concentratji.

In toate cazurile cand aproximarile ficute nu sunt valabile, calcularea lui [H*] se
efectueaza pe baza ecuatiei obtinute dupa inlocuirea [OH"], [BOH] si [HA] prin intermediul
lui [H*].

[H] = [OH] + [BOH] - [HA]

Se obtine urmatoarea expresie:

K K,C,  [H1IC,

[*] w w™=s

THT HIK, 4K, K+

Pentru solutii bazice pentru care Kv > Ka, gradul de hidroliza se calculeaza cu

ecuatiile:
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_[BOH]

h -100 = a2"-100 .

Pentru solutii acide pentru care Ka > Kb, gradul de hidrolizéd se calculeaza cu
ecuatiile:
_[HA]
G

Prin inlocuirea [BOH] si [HA] se obtine:

h 1100 = o100 .

h= K—W~1OO
[H']K, +K,,
__MHT 100
K,+[H]

Atunci cand Kb » Kw, respectiv [H*] » Ka, se obtine urmatoarea relatie simpla:

h=— K .100=100- | % —100. K, .
KK, KK,
Ky, | o2
Kb

Se observa ca h este independent de Cs.

6.8. ECHILIBRE PROTOLITICE IN AMESTECURI DE
ACID SI SARE SAU BAZA $SI SARE

6.8.1. SOLUTII TAMPON. GENERALITATI

Daca intr-o solutie nu prea diluata se gaseste un acid slab impreuna cu sarea
acestuia cu o baza tare, sau o baza slaba impreuna cu sarea acestuia cu un acid tare,
atunci aceste solutii capata proprietati speciale, opunéndu-se variatiilor bruste ale pH-ului
in cazul adaugarii unor cantitati mici de acizi sau de baze.

Asemenea amestecuri se numesc amestecuri tampon sau solutii tampon simple.

Exista si amestecurile tampon complexe. Acestea sunt formate din mai multe
sisteme acido-bazice.

Proprietatile amestecurilor tampon de a mentine pH-ul sistemelor chimice la o
valoare aproximativ constanta au importanta deosebita in chimia analitica. Din acest motiv
este necesara calcularea pH-ului care se realizeaza cu un anumit amestec tampon. Vom
determina cum depinde aceasta capacitate de tamponare de concentratia componentilor

din amestec si cum putem realiza practic asemenea amestecuri.
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6.8.2. CALCULAREA pH-ULUI UNUI AMESTEC TAMPON SIMPLU
FORMAT DINTR-UN ACID SLAB Sl BAZA LUI CONJUGATA

Un astfel de amestec este de forma HA + NaA.
In solutia unui asemenea amestec se vor gasi speciile: H*, OH-, HA si A. Echilibrele
care stabilesc sunt urmatoarele:
- disocierea acidului:
HA - H*+ A,
caracterizata prin egalitatea:
[H*] [A] = Ka [HA]
- disocierea apei:
HOH « H*+HO,
caracterizata prin egalitatea:
[H*] [OH] = Kw
- bilantul de masa pentru acid:
Ca = HA + [H]aciq,
[H*]acia = [H*] — [H"]apa,
[H*Japa = [OH].
De aici se obtine:
Ca =[HA] + [H*] = [OHT]
Pentru sarea conjugata:
Cs = [Asare.
Deoarece:
[Alsare = [A] — [Aacid,
[Aacia = [H*]acia = [H*] = [OH1],
Cs =[A]—-[H*] + [OH]
Tnlocuind [HA] din expresia [H*] [A] = Ka [HA] obtinem ecuatia denumitd ecuatia lui
Bronsted:
C,—[H']+[HO"]
*C,+[H']-HO 1

[H]=K

Unde: Ca si Cs sunt concentratiile totale ale acidului, respectiv a sarii din amestec.
Ecuatia reprezinta rezolvarea exacta a problemei.
Dar cum: [OH] = Kw/[H*] ecuatia se poate aduce la forma:

[H*](Cs [H*] = Kw + [H*]?) = Ka (Ca[H*] + Kw - [H*]?)
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Ecuatia este o ecuatie de gradul trei fata de [H*] si liniara fatda de concentratiile
analitice. Prin aproximari succesive prin exprimarea termenilor ecuatiei prin intermediul lui
[H*] ecuatia se poate reduce la o forma mai abordabila:

o= Ka{ Co Ko —1}+ AVINEE
H] [H] [H']

Solutia poate sa fie acida sau bazica in functie de concentratia acidului sau a sarii.
a) Daca solutia este acida, [H*] » [OH], si atunci:
[H+] — Ka Ca_[H ] :
C,+[H]
b) Daca solutia este alcalina, [OH] » [H*] si atunci:

=k, CetHO T,
Cs - [HO ]
c) Daca amestecul nu este prea diluat, atunci Ca + [OH] = Ca si Cs — [OH] = Cs, se
obtine ecuatja lui Henderson:
Ca

[H+] = KaC_’

S

respectiv:

C
H=pK, +log—=.
Y PKa gC

Din aceasta relatie rezulta ca in cazul cand Ca = Cs, atunci [H*] = Ka.

Ecuatia lui Henderson nu este valabila cand valoarea absoluta a concentratiilor este
mica sau nu se pot neglija termenii: [H*] (acidul este prea tare) sau [OH7] (acidul este prea
slab). De altfel din ecuatia lui Henderson, in mod formal, rezulta ca pH-ul unui tampon este
independent de concentratie atata timp cat raportul Ca/Cs se mentine constant. Acest lucru
nu poate fi adevarat intru-cat in cazul cand Ca = Cs = 0, pH-ul este egal cu 7,00.

La utilizarea ecuatiei lui Henderson trebuie sa cunoastem deci limita sa de

valabilitate in raport cu concentratiile. Relatia corespunzatoare se obtine exprimand Cs:

e )
e _\H] H]
1

° KaCa _
[H'IC,

Amestecurile de acizi slabi cu sarurile lor cu baze tari tind sa-si pastreze pH-ul la
adaugare de acid sau baza.

Exemplu: Pentru 10 mL dintr-un amestec tampon simplu in compozitia caruia intra
10 mL CH3COOH 1 mol/L (Ka = 1,82 - 10°) si 10 mL CH3COONa 1 mol/L. pH-ul acestui

amestec, conform formulei lui Henderson, este:
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10
c.. ‘oo
[H']==2K,=—5+K,=182-10", pH = 4,74,
Cs 1£
20
a) Daca adaugand acestui amestec 1 mL CH3COOH, compoziia solutiei va fi
u,
Ca = (11/21)-1 mol/L si Cs = (11/21)-1 mol/L, astfel: [H'] = %Ka = 2,002 -10°° mollL,
=1
21

iar pH = 7,70. Variatia pH-ului este deci ApH = 4,74 - 4,70 = 0,04 pH. Daca la
aceeasi cantitate de acid s-ar fi adaugat 10 mL apa distilata s-ar fi obtinut o solutie de

acid acetic Ca =~ 0,1 mollL si astfel [H*] in solute ar fi fost:
[H"]=,K,C, =182-10°-01=134-10"° mol/L, pH = 2,88, iar variatia pH-ului era ApH
=7,00-2,88 =4,12 pH.

b) Daca adaugam amestecului initial un acid tare, anume 1 mL HCI 1 mol/L, acidul tare

deplaseaza din acetat o cantitate echivalenta de acid acetic, compozitia amestecului

devenind: Ca = (11/21)1 mollL si Cs = (9211 mollL, astfel:
1,

[H]= %Ka =22-10"° mol/L, iar pH = 4,65.
1
21

Variatia pH-ului este deci ApH = 4,74 — 4,65 = 0,09.

Daca acidul clorhidric I-am fi adaugat la 10 mL apa, pH-ul solutiei ar fi fost 1,0 iar
ApH = 7,00 — 1,00 = 6,00 unitati de pH.
c) Daca adaugam amestecului initial 1 mL NaOH 1 mol/L, o cantitate echivalenta
de acid din amestec se transforma in sare, astfel incat: Ca = (9/21)-1 mol/L si Cs
9
= (11/21)-1 mol/L, astfel: [H'] :%1Ka =148-10"°mol/L, iar pH = 4,83; ApH =
21
4,83 - 4,74 = 0,09.

Daca bazei i-am fi adaugat apa, variatia de pH, ca si in cazul acidului tare, ar fi fost

de 6 unitati. Efectul de tamponare este deci evident.

135



CHIMIE ANALITICA - Editie revizuita

6.8.3. CALCULAREA pH-ULUI UNUI AMESTEC TAMPON SIMPLU FORMAT DINTR-O
BAZA SLABA Sl ACIDUL SAU CONJUGAT

Un astfel de amestec este de forma BOH + BCI.
In solutia unui asemenea amestec se vor gasi speciile: H*, OH, BOH si B*.
Echilibrele care stabilesc sunt urmatoarele:
- disocierea bazei:
BOH < B*+ HO,
caracterizata prin egalitatea:
[B*] [HO] = Kb [BOH]
- disocierea apei:
HOH <« H*+ HO,
caracterizata prin egalitatea:
[H*] [OH] = Kw
- bilantul de masa pentru baza:
Cb = BOH + [HOJbaza,
[HO Jbaza = [HO] — [HO]apa,
[HOJapa = [H*].
De aici se obtine:
Cb = [BOH] + [HO] - [H*]
Pentru sarea conjugata:
Cs = [B*]sare.
Deoarece:
[B*]sare = [B*] — [B*]bazs,
[B*]baza = [HO]baza = [HO] — [H],
Cs = [B*] = [HO] + [H']

Tnlocuind [BOH] din expresia [HO7] [B*] = Kb [BOH] obtinem ecuatia:

C,—[HO]+[H] _ K,

[HO]=K, - S
C,+[HO]-[H'] [H]

Unde: Cp si Cs sunt concentratiile totale ale bazei, respectiv a sarii din amestec.
Ecuatia reprezinta rezolvarea exacta a problemei.
Dar ecuatia se poate aduce la forma:
[HO](Cs[HO] — Kw + [HO?) = Kb (Cb [HO] + Kw - [HO?)
Ecuatia este o ecuatie de gradul trei fata de [HO] si liniara fata de concentratiile
analitice. Prin aproximari succesive prin exprimarea termenilor ecuatiei prin intermediul lui
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[HO] ecuatia se poate reduce la o forma mai abordabila:

S S S
[HO"] [HOT] [HO]

Solutia poate sa fie acida sau bazica in functie de concentratia bazei sau a sarii.

a. Daca solutia este bazica, [HO] » [H], si atunci:

Ho 1=K, S —1HO1.
C.+[HO]
b. Daca solutia este acida, [H*] » [HO] si atunci:
Ho =k, Ce M.
C.—[H"]

c. Daca amestecul nu este prea diluat, atunci Cp + [H*] = Cb si Cs — [H*] = Cs, se obtine

ecuatia lui Henderson:

C
HO =K, =2,
HO1=K, &
+ KW KW KWCS
[H ]: — = =
[HO ] K, =b Kbe
b
CS
. C
respectiv: pOH =pK, +log C—S

b

pH = pK,, -pr+Iog%.

Din aceasta relatie rezulta ca in cazul cand Ca = Cs, atunci [HO"] = K.

Ecuatia lui Henderson nu este valabila cand valoarea absoluta a concentratjilor este
mica sau nu se pot neglija termenii: [HO] (baza este prea tare) sau [H*] (baza este prea
slaba). De altfel din ecuatia lui Henderson, in mod formal, rezulta ca pH-ul unui tampon
este independent de concentratie atata timp cat raportul Co/Cs se mentine constant. Acest
lucru nu poate fi adevarat intrucat in cazul cand Cp = Cs = 0, pH-ul este egal cu 7,00.

La utilizarea ecuatiei lui Henderson trebuie sa cunoagtem deci limita sa de

valabilitate in raport cu concentratiile. Relatia corespunzatoare se obtine exprimand Cs:

e,

c - [HO™] [HO™]

s KyCy _
[HO™IC,

Amestecurile de baze slabe cu sarurile lor cu acizi tari tind sa-si pastreze pH-ul la

adaugare de acid sau baza.
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6.8.4. CAPACITATE DE TAMPONARE, INDICE DE TAMPONARE

Vom incerca sa calculam capacitatea de tamponare a amestecurilor tampon si
dependenta acesteia de raportul componentilor din amestec (acid slab : sare sau baza
slaba : sare).

n calculele efectuate vom considera o serie de amestecuri tampon preparate din
amestecarea a Ca echivalent-gram de acid slab cu diferite cantitati de baza tare (b
echivalent-gram) astfel incat b < Ca.

Concentratia acidului liber din amestec este Ca- b, iar a sarii formate Cs = b atunci:

M= 5K, = 2K,
respectiv
pH =-1log(Ca—b) + log b + pKa
La adaugare de acid sau baza, variatia pH-ului acestui amestec este mica, adica derivata
are valoare mica:
dpH 04343 -C,

db ~ b(C,-b)
Van Slyke (1922) a definit capacitatea de tamponare ca fiind inversul acestei fraciii:
db
B=—
dpH

B se defineste ca fiind indicele de tamponare al solutiei. Unitatea de masura a
acestuia este mol/L (dimensiunea lui b), deoarece pH-ul este o0 marime adimensionala.

Pentru un amestec tampon preparat prin amestecarea a Cp echivalenti-gram de
baza slaba cu ,a” echivalenti-gram de acid tare (a < Cb) indicele de tamponare ar avea
semn negativ - variatia de pH este de sens invers:

da
P dpH
in ambele cazuri R este un numar pozitiv.
Din cele doua ecuatii obtinem:
b(C.-b) _ 2,303
C

a a

B=2303 (€. b-b?)

Indicele de tamponare reprezinta numarul de echivalenti de baza sau de acid

adaugati unui litru de solutie tampon, raportat la variatia de pH observata.
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Indicele de tamponare va fi egal cu unitatea (3 = 1) atunci cand un litru de solutie
tampon isi schimba pH-ul cu o unitate, la adaugarea unui echivalent-gram de acid sau de
baza.

Capacitatea de tamponare depinde de concentratia acidului si a sarii din amestec,
ea va fi maxima, la un anumit raport al Ca/Cs. Raportul optim se obtine punand conditia de

maxim ecuatiei de mai sus, adica d?R / db? < 0. Atunci:

@: 2,303 (C —2b)
db C, a
Si
2
d_E:_22,303<0_
db C

a

Functia va avea valoarea maxima pentru Ca — 2 b = 0, adica pentru b:%.

Deoarece la acest raport in amestec Ca = Cs, amestecul va avea capacitate tampon
maxima cand: Ca = Cs.
C
H =K, 22,
H1=K, ¢

La acest raport, vom avea: [H*] = Ka, respectiv pH = pKa.
In mod similar, pentru amestecurile de baze slabe si sarurile lor cu acizi tari,
capacitatea maxima de tamponare va fi pentru: Cp = Cs. Din relatia:
C
HO 1=K, =2,
[HO' 1=K, ¢

S

se obtine egalitatea: [HO] = Kb, respectiv pOH = pKp. Pentru concentratia ionilor de

hidrogen, la capacitatea maxima de tamponare avem relatia: [H"] = l;—w respectiv pH = 14
b

— pKb. Capacitatea de tamponare descreste cu dilutia.

6.8.5. INDICELE DE TAMPONARE AL APEI, AL ACIZILOR TARI Sl AL BAZELOR TARI

La adaugarea in apa a unei baze tari, vom avea d b = d[OH] si deci:

B= db  d[OHT]
dpH dpH
Dar, pH = pKw - pOH = pKw + log [OH], d pH = d log [OH], si atunci:
d[OH] 1 [OHT] _
= = = =2,303-[OH
Por dlog [OH] 1 0,4343 [OH]
2,303 -[OH]
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La adaugare de acid tare in apa indicele de tamponare al solutiei formate va fi: Bn*
= 2,303 [H].

Indicele de tamponare este, dupa cum se vede, proportional cu concentratia bazei
sau a acidului. Capacitatea de tamponare totala a apei, la adaugare de acid sau baza va
fi:

B = 2:303 - ([H']+[HO ]) = 2,303 -([H*] . [*:'vg]] .

Cresterea concentratiei acidului si a bazei are ca efect scaderea lui 3, care atinge

valoarea minima in apa pura.

6.8.6. INDICELE DE TAMPONARE AL UNUI AMESTEC TAMPON SIMPLU

Sa consideram un amestec format din Ca moli de acid slab HA, b moli de NaOH si a
moli de HCI. Bilanturile de masa vor fi:
[Na*] = b;
[CIT=g;
[HA] + [AT] = Ca.

Principiul electroneutralitatii se exprima prin ecuatia:
[HT+ [Na'] = [OH] + [CI] + [A]

Exprimand marimile acestei relatii prin intermediul lui [H*] se obtine expresia:

b=at o gy Cla
[H] K, +[H']
Prin derivarea acestei ecuatii se obtine expresia pentru .
db
B - m ’
obtinem:
B = db _ db d[H]
dpH d[H] dpH
Stiind ca:
1
H=-log[H']=- In [H*],
p g [H] 2303 [H']
ecuatia ia forma:
dp
=-2,303 -[H" :
B [H'] d[H ]
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Derivand ecuatia de calcul al lui ,b” in raport cu [H*], pentru ,@” constant si inlocuind

in ultima ecuatie, se obtine expresia de calcul pentru indicele de tamponare:

B= 2,303[ Ku | 1] +—CaKa[T]2j.
[H'] Ky +[H]

Cu ajutorul acestei expresii se poate calcula indicele de tamponare a solutiei la o
valoare data a pH-ului. Primii doi termeni reprezinta efectul tampon al apei, iar cel de-al
treilea efectul perechii acid-baza conjugata.

Din aceasta ecuatie se observa ca indicele de tamponare al unui sistem complex
este o marime aditiva care se compune din indicele tuturor sistemelor acido-bazice simple
prezente.

In cazul nostru:

B=BH20+BHA;
unde:
6 2303, CKIHT
e (K, +[H])*

Ecuatia reprezinta modul de calcul al capacitati de tamponare a amestecurilor
formate dintr-un acid slab si diferite cantitati de baze tari sau acid tare. Se poate vedea ca

R creste cu cresterea concentratiei acidului slab.
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/. ECHILIBRE REDOX

7.1. REACTII DE OXIDO-REDUCERE, SISTEM REDOX

7.1.1. GENERALITATI DESPRE REACTII REDOX

In chimia organica oxidarea este definita ca fiind procesul prin care o substanta isi
mareste continutul in oxigen sau isi diminueaza continutul in hidrogen, iar reducerea este
definita ca fiind procesul in urma caruia o substanta isi diminueaza continutul in oxigen
sau isi mareste continutul in hidrogen.

Mai tarziu, s-a observat ca in timpul proceselor de oxidare sau reducere au loc
modificari ale numarului de oxidare pentru o parte din elementele participante la reactie.
Din acest motiv pentru definirea reactiilor de oxidare si reacfiilor de reducere nu s-a mai
urmarit prezenta oxigenului sau hidrogenului in reactie ci modificarea starii de oxidare a
unui element participant la reactie.

Conform noilor observatii, se considera oxidare procesul in cursul caruia o specie
chimica pierde electroni operatie ce are loc cu cresterea numarului de oxidare, iar
reducerea procesul in cursul caruia o specie chimica accepta electroni, deci are loc cu
scaderea numarului de oxidare.

Oxigenul fiind un element puternic electronegativ, cand se combina cu alte
elemente in cursul unei reactii de oxidare ia electronii de la partenerul de reactie, oxidarea
speciei respective fiind insotita de o cedare de electroni atomilor de oxigen. Singurul
element de la care oxigenul nu poate lua electroni este fluorul.

2Mg+ 02— 2 MgO
4Fe +3 02— 2Fex0s

Aceste reaciii pot fi scrise si simplificat:

Mg -2 e — Mg?*
Fe—-3e — Fe¥*

Se observa ca reactjiile de oxidare sunt reacfiile care au loc cu cedare de electroni.
Exemplu de alte reactii de oxidare:

Fe? - e — Fe¥*
Sh3* -2 e — Sb%*
0>-2e -0

21 -2e > 12
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Spre deosebire de reactiile de oxidare, reactiile de reducere sunt reacfiile care au
loc cu acceptare de electroni. Exemplu de reactii de reducere:
Fe3" +e — Fe*
O+2e — 0%
2+2e —> 21T

In solutie electronul nu poate exista liber. Pentru a putea fi cedat de o substanta
care se oxideaza este obligatorie prezenta in solutie a unei substante care sa-l accepte
deci sa se reduca. Din acest motiv oxidarea sau reducerea nu pot avea loc separat, doar
simultan, procesul fiind de oxido-reducere sau proces redox.

Particula schimbatd in cursul unui proces redox este electronul, acesta fiind
purtatorul unitatii de sarcina negativa.

Definim astfel oxidarea ca fiind procesul care are loc cu cresterea numarului de
oxidare a unei substante, iar reducerea ca fiind procesul care are loc cu scaderea
numarului de oxidare al unei substante.

Altfel spus, putem afirma ca in cursul oxidarii sarcina (valenta) speciei respective
intotdeauna creste, in timp ce in cursul reducerii sarcina intotdeauna scade. Forma
oxidata (Ox) a unei specii impreuna cu forma sa redusa (Red), formeaza un sistem redox
simplu sau un cuplu redox:

Ox+ne < Red

Pentru a avea loc o reactie redox sunt necesare doua sisteme redox simple, fiecare
in parte constituind o semireactie.

Sistemele redox pot fi:

- sisteme redox reversibile, atunci cand schimbul de electroni are loc in ambele
sensuri:
Sn* + 2 e < Sn?*
- sisteme redox ireversibile, atunci cand schimbul de electroni are loc intr-un singur
sens:
02> -2e > 02

Speciile chimice care accepta electroni, reducandu-se, se numesc oxidanti.

Speciile chimice care cedeaza electroni, oxidandu-se, se numesc reducatori.

Speciile chimice care au capacitatea atat de cedare cat si la acceptare de
electroni se numesc amfoteri redox. Sunt amfoteri redox toate speciile chimice aflate intr-o

stare de oxidare intermediara, intre una minima si una maxima.
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Exemple de amfoteri redox:
Fe3+ —-e” FeZ+ +2e” Fe

Mn (V) «—2—Mn(V) —2— Mn**

7.1.2. ECUATII REDOX

Reactiile redox sunt reactii care au loc intre doua sisteme redox simple, intr-un
raport in care numarul de electroni schimbati intre cele doua sisteme sa fie acelasi.
Din acest motiv exista egalitatea:
Ox1+ne < Red:
respectiv:
Redz-ne < Ox2
Pentru ambele sisteme redox observam ca numarul de electroni schimbati este
identic, atunci:
Ox1 + Red2 «»> Redi+ Ox2
Daca reactia redox are loc intre doua sisteme simple in care se schimba numar
diferit de electroni, atunci va fi necesara egalarea electronilor schimbati prin aflarea celui
mai mic multiplu comun.
Exemplu:
Ox1 +ae < Red:
respectiv:
Red2-b e < Ox2
Numarul de electroni schimbati va fi identic daca prima ecuatie o inmultim cu b, iar
a doua ecuatie o inmultim cu a:
Oxl+ae'<—>Re>]11 b
Red2 - b e <> Oxe -a
b Ox1+abe < b Red:

aRedz-abe & aOxe

b Ox1 + a Redz <> b Redi+ a Ox2
De exemplu:
Agr+le < Ag -2

Fe-2e « Fe?t

Fe + 2 Ag® <> Fe?* + 2 Ag
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Coeficientii unei ecuatii redox se pot stabili usor cu ajutorul numarului de oxidare
(Pauling). Pentru o combinatie covalenta, numarul de oxidare al unui element apartinand
acestei combinatji, este sarcina formala pe care ar avea-o elementul respectiv in cazul in
care electroni de valenta ai legaturilor covalente s-ar repartiza elementului mai
electronegativ.

Exemplu: oxigenul fiind puternic electronegativ, in combinatiile sale va avea numar

de oxidare -2, notat: (_)2 (exceptie in F20, unde (52 respectiv in peroxizi, unde (_52).
Elementele in stare libera au numarul de oxidare zero, iar ionii monoatomici au
numarul de oxidare egal cu sarcina sa electrica.
Pentru un element avand numar de oxidare necunoscut, care face parte dintr-o
combinatie, numarul de oxidare se calculeaza astfel:
- se scrie formula moleculara a substantei respective:
KCIOz3;
- se scriu numerele de oxidare pentru elementele cunoscute, si se noteaza cu x

numarul de oxidare al elementului necunoscut:

+1 x -2

KCIO3;
- gtiind ca sarcina combinatiei este zero, se calculeaza numarul de oxidare pentru
clor:
+1+x+3-(-2)=0
-5+x=0
X=+05.
Numarul de oxidare pentru un element aflat in structura unui ion poliatomic se
poate calcula identic, doar ca suma numerelor de oxidare va fi egala cu sarcina electrica a
ionului poliatomic:
- se scrie formula moleculara a substantei respective:
ClOs;
- se scriu numerele de oxidare pentru elementele cunoscute, si se noteaza cu x

numarul de oxidare necunoscut:

X -2

ClOs ;
- cum sarcina combinatiei este -1, se calculeaza numarul de oxidare pentru clor:
+x+3-(-2)=-1
-6+x=-1
X=+D5.

In timpul unei reactii redox, variatia numarului de oxidare pozitiv va fi numeric egal&
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cu variatia numarului de oxidare negativ.
Pentru intelegerea scrierii i egalarii reactiilor redox vom lua ca exemplu reactia de
oxidare a fierului bivalent cu permanganat de potasiu in mediu de acid sulfuric.
a) Prima etapa consta in stabilirea reactantilor si a produsilor de reactie:
KMnOs4 + FeSO4 + H2SO4 — MnSO4 + K2SO4 + Fe2(S04)3 + H20
b) Se stabilesc speciile care se oxideaza si care se reduc, precum si numarul de
electroni schimbati in procesele respective:
MnOg4 +5 e + 8 H" — Mn?* + 4 H20
2Fe**-2e > 2Fe®
c) Se egaleaza numarul de electroni schimbatj, stabilindu-se coeficientii partenerilor
de reaciie:
MnO4 +5 e + 8 H* — Mn?* + 4 H20 -2
2Fe’*-2e - 2Fe® -5
d) Se completeaza ecuatjia reactiei cu 2 si 5.
2 KMnOg4 +10 FeSO4 + H2SO4 — 2 MnSO4 + K2SO4 + 5 Fez(S04)3+ H20
e) Ecuatia se completeaza luadnd in consideratie si celelalte specii chimice
implicate:
2 KMnOg4 +10 FeS0O4 + 8 H2SO4 — 2 MNSO4 + K2S04 + 5 Fez(S04)3+ 8 H20

7.2. POTENTIALUL REDOX

Reactiile de oxido-reducere sunt reactiile care au loc cu schimb de electroni.

Caracterul oxidant depinde de afinitatea pentru electroni a substantei respective, in
timp ce caracterul reducator depinde de energia de ionizare a substantei respective.

Cu cét afinitatea pentru electroni a unei substante este mai mare, cu atat substanta
respectiva retine mai usor electronul fiind un oxidant mai puternic. Invers, cu céat energia
de ionizare a unei specii este mai mica, cu atat specia respectiva cedeaza mai usor
electronul fiind un reducator mai puternic.

Exemplu: oxigenul este un oxidant mai puternic decat clorul, deoarece afinitatea
pentru electroni a oxigenului este mai mare decat cea a clorului.

lonul de I- este un reducator mai puternic decat ionul de CI- avand o afinitate mai
slaba fata de electroni.

Maijoritatea ionilor aflati intr-o solutie manifesta tendinta de a se oxida sau de a se

reduce. Astfel, daca in solutia in care se gasesc in amestec ioni ferosi (Fe?*) si ioni ferici
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(Fe®*) se introduce un electrod inert fatd de solutie, constituit dintr-un metal nobil (Au, Pt,
Pd), atunci ionii ferosi (Fe?*) manifesta tendinta de a ceda un electron electrodului inert
pentru a se oxida, iar ionii ferici (Fe3*) manifesta tendinta de a capta un electron de la
electrodul inert pentru a se reduce. Dupa cum cele doua procese sau cele doua tendinte
prepondereaza unul in raport cu celalalt, electrodul inert se incarca cu electricitate
negativa sau pozitiva, adica intre electrod si solutie apare o diferenta de potential, redata
prin relatia lui Nernst.
Pentru cuplul redox
Ox+ne < Red

E-E, + 30 jn o
NF gy

unde:

- E — potential redox de echilibru al sistemului oxido-reducator;

- Eo — constanta caracteristica pentru fiecare sistem, denumita potential redox normal
(la 25°C potential redox standard) reprezentédnd potentialul redox in cazul cand
activitatile celor doua forme ale sistemului sunt egale;

- R - constanta generala a gazelor perfecte;

- T —temperatura absoluta;

- F = numarul lui Faraday;

- n—numarul de electroni schimbati;

- aox respectiv ared — activitatile oxidantului respectiv reducatorului.

Pentru exemplul de mai sus, inlocuind valorile constantelor respective si trecand la

: Ig x E : Ig

E=E
° n Aoy 1 a

Fe?t

Potentialul redox, deci si proprietatea oxidanta sau reducatoare a unui sistem pe
langa natura chimica depinde si de concentratia (activitatile) celor doua forme (Ox si Red)
si de temperatura absoluta.

Considerand relatia intre activitate si concentratie, ecuatia lui Nernst se poate reda
sub forma:

E-E, +Rljptoc , RT, 10K
nF f.y NF [Red]

fox si fred sunt factorii de activitate respectivi, iar [Ox], [Red] indica concentratiile molare ale
celor doua forme (mol/L).

Cum pentru un sistem redox definit primii doi termeni sunt constituiti din constante,
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acestia pot fi inclusi intr-o constanta comuna, specifica acestui sistem:

E, =E, + BT Jox
nF  fqoq
ecuatia lui Nernst ia forma:
I RALI (S
nF [Red]

E'o se numeste potentialul redox formal (sau potential redox conditional) al sistemului si
reprezinta potentialul redox in cazul cand concentratiile molare ale celor doua forme ([Ox]
= [Red]) sunt egale.

E's depinde de taria ionica a mediului. La tarie ionica (4 = 0), fox = fred i E'o = Eo. In
literatura se face de obicei confuzie intre Eo si Eo.

Trecand la logaritm zecimal si introducénd valorile constantelor: R = 8,313 J/(mol-K)
si F = 96487 C/echivalent gram:
2,3026 -8,313 - T o [OX]

E=E + ,
96487 -n [Red]
respectiv
E-E. + 0,0001984 - T o [OX]
n [Red]

Aceasta ecuatie arata dependenta potentialului de temperatura absoluta.
La temperatura standard (25°C sau mai corect 298,150 K) ecuatia Iui Nernst ia

forma:

E-g 4209y 10X
n [Red]
Tn cazul unor sisteme redox la care activitatea oxidantului sau reducatorului poate fi
considerata constanta, ecuatia lui Nernst va avea expresii corespunzatoare.
In cazul sistemelor Me/Me™ pentru care activitatea formei reduse este constanta,
numai forma oxidata este determinanta de potential, potentialul redox poate fi calculat cu
relatia:

0,059

E=E,+
n

log [OX] .

In mod analog, daca numai forma redusé este determinant& de potential, ecuatia lui

Nernst se poate scrie:

E_p 0059, 1 _p 0059

- Red] =E, log [Red] .

De aici se observa ca potentialul redox al unui sistem creste cu cresterea

concentratiei formei oxidate respectiv cu descresterea concentratiei formei reduse, sau
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scade cu descresterea concentratiei formei oxidate sau cu cresterea concentratiei formei
reduse.
Daca in procesul redox participa si un acid, in expresia potentialului de electrod va
apare si concentratia ionilor de hidrogen.
Ox+aH"+ne — Red +%aH20

Ecuatia pentru calculul potentialului va fi:

-, 0059 [OXH'T*

E=E
n [Red]
E—E +20059-log [H']+ 2222 jog [OX]
n [Red]
E-g, + 20954194 _2 4050 .pH
n [Red] n

7.3. CAPACITATEA DE TAMPONARE A SISTEMELOR REDOX

Capacitatea unui sistem redox de a-si mentine potentialul redox la adaugare de
oxidant sau reducator se numeste capacitate de tamponare redox.
Indicele de tamponare redox se defineste prin relatia:

_ oy, o
de de

Indicele de tamponare reprezenta numarul de moli de reducator, respectiv de
oxidant care trebuie adaugati unui litru de solutie pentru a obfine o variatie de potential
redox egala cu un volt.

Practic, toate sistemele redox reversibile pot functiona ca solutii tampon.

Exemplu: o solutie ce contine ioni ferosi in amestec cu ioni ferici, ambele specii in
concentratii egale [Fe3*] = [Fe?*] = 0,1 N = 0,1 M, in solutie de acid sulfuric 1 N, are
potentialul:

3+
E=E,+ 209 0q [OX _g 0059, [Fez l_g, 0095501
n [Red] 1 T [re*] 1 01

Daca la aceastd solutie se adauga un oxidant (KMnOs) de concentratie

E, =+0,78 V

0,1 N in asa fel incat sa oxideze 10 % din ionii ferogi, atunci:
10 FeS0O4 + 2 KMNO4 + 8 H2SO4 « 5 Fe2(S04)3 + 2 MNSO4 + K2S0O4 + 8 H20

[Fe]= 22 .0,1=0,081818 M; [Fe?] = -22.0,1=0,1 M
110 110

3+
E_E + 0059 [Fe*] _o , 0059 jog 0%

0 —=E, =0,78 +0,005 = +0,785 V
1 [Fe™'] 1 0,0818
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Daca in sistem se adauga o solutie reducatoare (SnClz2) de concentratie
0,1 N astfel incat sa reduca 10 % din ionii ferici, atunci:
2 Fe3* + Sn?* <> 2 Fe?* + Sn**

[Fe3] = ﬂ-0,1:0,081818 M; [Fe?] = @-0,120,1 M;
110 110

. 0059, [Fe*] _ 0059, 00818
+ lo =E, + log

E:Eo 247 O
1 [Fe*] 1 01

=0,78 -0,005 =+0,775 V

in concluzie, putem spune ca pentru adaos de 10 % oxidant si 10 % reducétor

potentialul solutiei nu a variat cu mai mult de 0,01 V.

7.4. SENSUL REACTIILOR REDOX

Se stie ca reacfiile redox au loc intre doua sisteme redox, Oxi/Red: si Ox2/Red2. Se
pune insa intrebarea care este sensul pentru reactia:
Ox1 + Red2 <> Red1 + Oxz;
de la stadnga la dreapta sau de la dreapta spre stanga?
Reactia intre doua sisteme redox decurge astfel incat sistemul cu potentialul redox
mai pozitiv va fi oxidantul, iar cel cu potentialul redox mai putin pozitiv va fi reducatorul.
Stiind ca zincul are Eo = - 0,76 V, el este un readucator mai puternic decat cuprul Eo
=+ 0,34 V sau plumbul Eo = - 0,15 V, daca asezam intr-o solutie cu ioni de Cu?* si Pb?*
alaturi de o bucata de zinc, vor avea loc urmatoarele reaciji:
Pb%* + Zn <> Pb + Zn?*
Cu?* +Zn <> Cu + Zn?*
Zincul se va ,dizolva” in timp ce cuprul si plumbul se vor depune. Reactia inversa
nu poate avea loc.
,Dizolvarea” metalelor in acizi cu degajare de hidrogen este tot o reactie redox:
Me + 2 H* <> Me?* + H2
Protonii oxideaza atomii metalului respectiv, sau metalul reduce protonii.
Reactia are loc numai pentru metalele care au un potential redox normal mai mic
decat hidrogenul. Metalele cu potentiale redox mai mari decat cel al hidrogenului Eon >
0,000 V, nu pot reduce ionii de hidrogen si in consecinta nu se ,dizolva” in acizi cu

degajare de Ha.
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7.5. CONSTANTA DE ECHILIBRU A REACTIILOR REDOX

Reactiile redox au loc intre doua sisteme redox simple, care duc la stabilirea unui
echilibru.

Ox1 + Red2 <& Red: + Ox2
[Ox,][Red,]
Considerand acest echilibru mai intdi Tn raport cu un sistem redox simplu,
reprezentat prin ecuatia generala:
Ox1+ n e < Red:

0059, . [Ox,]

E,=E,+
n [Red,]

si celalalt sistem:
Red2 <> Ox2+ne

0059 10%,]

E,=E,+
2 7% [Red,]

La echilibru potentialele celor doua sisteme sunt egale si atunci:
Ei=E2

0,059 o [Ox,] _E_+ 0,059 o [OX,]
n [Red,] n [Red,]

E,+

£ E,- 0059 [Ox,] 0059  [Ox,]
n [Red,] n [Red,]
£ E,- 0,059 0 [Ox,] 0059 _[Red,]
n [Red,] n [Ox,]
£ g 0059 [RedJiOx,] 0059,
n  [Ox]Red,]
|Og K = n (Eol — Eoz)
0,059
N(Eo1—Eo2)
K — 10 0,059

Sa consideram acum o reactie redox de forma:
m Ox1 + p Red2 <> m Red1 + p Ox2
Constanta de echilibru a reactiei este:

K = [Re dl]m '[Oxz]p
- [Ox,]"[Red,]’
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Considerand acest echilibru mai intdi Tn raport cu un sistem redox simplu,
reprezentat prin ecuatia generala:
m Ox1 + mp e <> m Red:

0,059 Iog( [Ox,] j

E,=E,+
1 ol [Redl]

si celalalt sistem:

pRed2 <> pOxz2+ mpe

P
£ —E,+ 0,059 Iog( [OX,] j

mp [Red,]

La echilibru potentialele celor doua sisteme sunt egale si atunci:

Ei=E2
£ 40059 ( [Ox,] j g, 0059 ( [OX,] j
mp [Red,] mp [Red,]
p
Eo;[ - E02 = 0’059 |Og [Oxz] _ 0,059 [Oxl]
mp [Red,] mp [R ed,]
p
e _E 20059 [ [Ox,] j L0059 ([Re dl])
mp [Red,] mp [Ox,]
m p
Ey —Eo = 0059 |y [RedI"[Ox,]" 0059,

mp [Ox]"[Red,]” mp

logK =
J 0,059
mp(Ey1—Ey2)
K — 10 0,059

Termenul care determina gradul de avansare al unei reactii redox este dat de

diferenta dintre potentialele redox standard si este denumit potential de reactie (Eor):
Eor = (Eo1 — Eo2)
Sa consideram acum o reactie redox la care participa si ionii de hidrogen, de forma:
m Ox1 + p Red2 + (mq — pr) H* <> m Red1 + p Ox2 + ¥2 (mq — pr) H20,
care are constanta de echilibru:
3 [Red,]™ - [Ox,]°
[Ox,]™ -[Red, ]P - [H* ]

Considerand ca in acest echilibru la ambele sisteme participa ioni de hidrogen:

m Oxi1 + mp e + mg H* <> m Red1 + Y2 mq H20
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E,—E, + 0,059 log [Ox,] [HT™
mp [Red,]

respectiv:

p Oxz+mp e +prH" < p Redz+ % pr H20

P
E,—E,+ 0,059 log [OX,] H]
mp [Red,]

La echilibru potentialele celor doua sisteme sunt egale si atunci:
Ei=E2

m p
E . 0,059 09 [Ox,] HT9<E, + 0,059 Iog [Ox,] T
mp [Red,] mp [Red,]

. 0059 [0%,] i 0059 [0%,] )"\ 1omg
Eu-Ee= mp |09([Red2]] H'] mp |09([Redl]J [H']

p m
£ —E, = 20990 (10Xl ¥y 0,059, ([Red,] 1
mp [REdz] mp [Oxl] [H+]mq
m p
£ —E, =999y [REAJTOGI 0059,

mp  [Ox,]"[Red,P[HT™™  mp

mp (Eol — Eoz)

logK =
J 0,059
mp(Ey1—Ey2)
K — 10 0,059

Din ecuatia de calcul al constantei de echilibru s-ar putea spune ca acest echilibru
nu este influentat de pH-ul solutiei. Tn realitate acesta joac& un rol esential prin implicarea

lui in stabilirea valorilor potentialelor normale redox Eo1 $i Eo2.

7.6. CALCULAREA RAPORTULUI CONCENTRATIILOR LA PUNCTUL DE
ECHIVALENTA iN REACTIILE REDOX

Pentru o reactie redox de forma:
m Ox1 + p Red2 <> m Red1 + p Ox2
Constanta de echilibru a reactiei este:

_ [Re dl]m i [Oxz]p
- [Ox,]"[Red,]’

_ 0059 [Red,]"[Ox,]° _ 0059

EOl - E02 m p -
mp [Ox]"[Red,]” mp

log K
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Volumul solutiei unic atat pentru oxidant cat si pentru reducator. Atunci:

Noxt ~  Neew
m
C\= N 4 =n.C,
Mov
n

p [Red1] = m [Ox2]
p [Ox1] = m [Red?]

[Red,] [Ox,]
[Ox,] [Red,]

La punctul de echivalenta:

m+p m+p
E _E - 0,059 log [Red,]) = _0059 log [OX,]
mp [Ox,] mp [Red,]
og[ R _ o [ 10%] | _mp (E—Eyr)
[Ox,] [Red,] 0,059
([Re dllj”‘”’ :( [Ox,] j _qg onm
[Ox,] [Red,]

([Reo) [ 106) g™ i _go 5
[Ox,] [Red,]
Daca la reactia redox participa si protoni, atunci calculele iau forma:

m Ox1 + p Red2 + (mqg — pr) H* <» m Red1 + p Ox2 + % (mq — pr) H20
Constanta de echilibru a reactiei este:

__[Red]"-[OX,]
= [OXl]m . [Re dZ]P [H+](mq7pr)

_ 0059 [Red,]"[OX, 0,059

E.-E = log K
T T O Re A, FIHTT  mp
La punctul de echivalenta:
m+p m+p
Eol _Eoz = 0’059 |0g [Fr\)n? d1]+ (mg—pr) = 0,059 |Og [Cn)w)Jr(Z] +1(mag—pr)
mp [OX,]"P[H ™™ mp [Red,]"P[HTT™™
0059 (, _[Red,]™" 1
E,-E,= lo L log ———
ol 02 mp ( g [OX1]m+p +109 [H+](mqpf)J
0,059 [Ox,]™" 1
E -E = | 2 log =
ol 02 mp [0 [Re dz]m+p +109 [H+](mqpr)J
m+p m+p
og [Redl] _ |Og [OXZ] _ mp (Eol B Eoz) + IOg[H +](mq—pr)
[Ox,] [Red,] 0,059
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Red])""  ([0%] )" mp(E,-E,) ,
'Og{[0x1]j _IOQ([Redz]j =~ oos (Ma-PrpH

([Redl]jmﬂ) ~ ( [0x,] j”“p I

[Ox,] ) ([Red,]

[Red,]) ([Ox,]) m® 10mp(§gs;E°2>-<mq-pr>pH
~ ([Red,]

[Ox,] )

7.7. CALCULUL POTENTIALULUI
LA PUNCTUL DE ECHILIBRU iN REACTIILE REDOX

Pentru o reactie generala de forma:
m Ox1 + p Red2 <> m Red: + p Ox2
la care participa doua sisteme redox simple, reprezentate prin ecuatjiile generale:
m Ox1 + mp e <> m Reds,
pRed2 <> pOxz2+ mpe
La punctul de echivalenta cele doua potentiale:

[Ox,] )"
[Red,])

E,=E_, + 0,059 Iog(
mp

p
E,=E,, + 0,059 Iog( [Ox,] J ,

mp [Red,]
sunt egale si atunci: Ei1=E2=Ee
£ _g, 0059, ([O0x] | ¢ 0059, ( [Ox]
mp [Red,] [Red,]

p
£ g, 40089, (06l _¢
mp - ([Red,]

02

0,059 ( [OX,] J
+ log
m [Red,]

26, —E. £, + 99 15, [ [Ox,] j L0059 [ [Ox,] j
p

[Red,] m [Red,]
2E, —E_+E,, - 0,059 log [Red,]) 0059 0 [OX,]
[Ox,] m [Red,]
2E =E_,+E_, - 0,059 log mRIK +—O’059 log mRIK
p m

0,059 loa K + 0,059

2Ee:E01+E02_ g
p(m+p) m(m+p)

log K
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mp (Eol — Eoz)

Dar cum: logK =
0,059

OE, —E, +E,, - 0,059 mp(E, —E,y) N 0,059 mp(E,-E,,)

p(m+p) 0,059 m (m+p) 0,059
2E, =E_,+E,, - M(Eu—Ey)  P(Ew—Es,) _ 2(PEy +ME,)
m+p m+p m+p
E pPE., +mE,,

) m+p

7.8. STABILITATEA SISTEMELOR REDOX iN APA

Daca intr-un volum de apa pura se adauga un oxidant pur, atunci se considera ca
forma redusa se afla in concentratie nula. Conform relatiei lui Nernst, potentialul solutiei va
avea valoarea:

E-E, + 0,059 o [Ox] _ E.+ 0, 059 [Ox] _E, + 0,059 0059 105 o0 — E, 400 = o0
n [Red] n 0 n

Din relatia lui Nernst se observa ca potentialul solutiei ar avea valoarea infinit. Daca
intr-un volum de apa pura se adauga un reducator pur, atunci se considera ca forma
oxidata se afla in concentratie nula. Conform relatiei lui Nernst, potentialul solutiei va avea

valoarea:

E-E + 0,059 o [Ox] _E - 0, 059 [Re d] _E - 0,059 0059 104 00 = E, —o0 = oo
n [Red] n 0 n

In acest caz potentialul solutiei ar avea valoarea minus infinit.
Potentialul solutiilor de oxidant respectiv potentialul solutiei de reducator ar putea
varia intre - i +,
Prin masurarea experimentala a potentialelor solutiilor cu ajutorul milivoltmetrelor s-
a constatat ca absolut toate solutiile au potentiale masurabile cu valori finite. Acest lucru
se poate explica doar daca apa actioneaza ca partener in reactiile de oxidoreducere.
Astfel:
- apa actioneaza ca oxidant fata de reducatori
2H0+2€e < 2HO +H2T
Sodiul metalic este un reducator puternic. Daca este pus in apa are loc reactia:
2H0+2Na < 2(Na*+HO)+H2T
- apa actioneaza ca reducator fata de oxidanti
2H20-4€ < 4H +027
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Fluorul este un oxidant puternic. Daca este pus in apa are loc reactia:
2H20+2F2 <> 4HF+027

In aceste conditii apa poate fi considerata un amfolit redox.

7.9. FACTORII CARE INFLUENTEAZA VALOAREA POTENTIALULUI
REDOX

Potentialul redox al solutiilor este influentat de o muliime de factori. Cele mai
importante influente sunt: influenta ionilor straini (a tariei ionice a mediului), influenta
aciditatii (a pH-ului), influenta agentilor de complexare, influenta agentilor de precipitare,

influenta altor factori (temperatura, catalizatori etc.).

7.9.1. INFLUENTA IONILOR STRAINI

Prezenta in sistem a ionilor straini, altii decat aceia care formeaza cuplul redox,
produce dificultati serioase in evaluarea prin calcul a potentialului redox si prevederea
reactiilor chimice.

In general solutiile apoase utilizate in reactiile analitice sunt mult prea concentrate
pentru a putea calcula factorii de activitate, mai ales daca luam in considerare si prezenta
electrolitilor straini. Unii ioni, de multe ori, nu sunt prezenti in solutie in forma in care sunt
luati Tn considerare la scrierea semireactiei sau a ecuatiei lui Nernst. Astfel, de exemplu,
pentru cuplul redox Fe3* + e” <> Fe?* valoarea Eo = + 0,771 V se refera la o solutie in care
speciile [Fe(H20)s]** si [Fe(H20)e]** au activitati egale. Ori practic este imposibil de a
pregati o solutie care sa con{ina numai aceste specii.

Cationii in general formeaza complecsi cu anioni prezenti, astfel incat intr-o solutie
clorhidrica va trebui sd contam si pe prezenta ionilor ca [Fe(H20)sCl]?*, [Fe(H20)4Cl2]*,
[Fe(H20)sCI]* s.a.m.d.

ntr-un alt mediu, de exemplu, H2SO4, HNOs etc. vor apare alte specii. Identificarea
tuturor acestor specii si considerarea echilibrelor respective este deosebit de dificila.

Din acest motiv, se considera potentialul formal al sistemului ca fiind potentialul
unui electrod inert (fata de electrodul normal de hidrogen) introdus in solutia sistemului
redox respectiv, in care concentratia formala a oxidantului si a reducatorului este egala cu

unitatea.
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Potentialele formale ale unor sisteme redox in diferite medii

Mediul Eo (V) Eo (V)
Fe®/Fe?* | Cr,0;%/Cr3*
HCI (0,1 mollL) 0,73 0,93
HCl (0,5 mol/L) 0,72 0,97
HCI (1 mol/L) 0,70 1,00
HCl (2 mollL) 0,69 1,05
HCl (3 mollL) 0,68 1,08
H,SOs (0,7mollL) | 0,68 0,92
H.SOs (0,5mollL) | 0,68 1,08
H.SO4 (4 moliL) 0,68 1,15
HCIO, (0,1 mol/L) | 0,735 0,84
HCIOs (1 mol/L) 0,735 1,025

Potentialele formale au o valoare practica mai insemnata decéat potentialele

standard permitand evaluarea reacitiilor redox in conditii mult mai apropiate de realitate.
7.9.2. INFLUENTA ACIDITATII (A pH-ULUI) ASUPRA POTENTIALUI REDOX

Potentialul redox al proceselor de oxido-reducere depinde de concentratia ionilor de
hidrogen din solutie, deci de pH.
Considerand ca intr-un sistem redox participa ioni de hidrogen:
Ox1+ne + x H" < Red:1 + %2 x H20
- 0,059 log [Ox] [H]
n [Red]
E-E, + 0,059 log [H'T* + 0,059 log [Ox]
n n [Red]
0,059 - x 0,059 [OX]
———pH+ log
n n [Red]

E-E + 0,059 o [Ox]
n [Red]

E=E

E=E

[o]

Unde E, =E, —O’OiﬁpH este numit potential redox aparent, functie de pH. Se

observa astfel ca potentialul normal redox este influentat puternic de pH.

7.9.3. INFLUENTA AGENTILOR DE PRECIPITARE
ASUPRA POTENTIALULUI REDOX

Agentii de precipitare sunt substante care, introduse in sistemul redox, au
proprietatea de a precipitata fie oxidantul, fie reducatorul, fie atat oxidantul cat si

reducatorul.
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Daca agentul de precipitare formeaza cu oxidantul o combinatie greu solubila,
atunci scade concentratia oxidantului din solutie, scazand potentialul solutiei.

Daca agentul de precipitare formeaza cu reducatorul o combinatie greu solubila,
atunci scade concentratia reducatorului din solutie, crescand potentialul solutiei.

Daca agentul de precipitare formeaza atat cu reducatorul cat si cu oxidantul
combinatii greu solubile, atunci potentialul solutiei depinde de produsele de solubilitate ale
precipitatelor formate.

Exemplu:

Sa consideram o solutie care contine un amestec de ioni ferici si ioni ferogi aflati in
concentratii egale.

Fe3*+1le « Fe*
[Fe?*] = [Fe*]=0,1 M
Potentialul acestei solutii se calculeaza cu relatia:

3+
0059 [Fe”] g, 009,01 4750y
1 [Fe”] 1ol

E=E

Se observa ca aceasta solutie are caracter oxidant.
Daca la o asemenea solutie se adauga ca agent de precipitare NaOH 0,1 N, atunci
au loc reacitiile:
Fe3* + 3HO « Fe(OH)3 |
Ps1 = [Fe®**]-[HO]® = 3,8:1038 (mol/L)*
_ 38-107%
[HOT
Fe?* + 2 HO «> Fe(OH)2 |
Ps2 = [Fe?*]'[HO]? = 4,8:1016 (mol/L)3

[Fe*]

[Fe2+] _ 4,8 '10716
[HOT
38-107%
-13 . -38
E=E, + 2090 MO T 70,0090 38107 _ 4465y
1 4,8-10 1 48-107-0,1
[HOJ*

Se observa ca in aceste conditii sistemul nostru redox, care era oxidant, acum
devine reducator. Asa se explica faptul ca in mediu alcalin solutiile de Fe?* sunt capabile
sa reduca nitratii pana la amoniac, conform reacfjei:

NOs + 8 Fe(OH)2 + 6 H2O — NH3 + 8 Fe(OH)s + HO"
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7.9.4. INFLUENTA AGENTILOR DE COMPLEXARE
ASUPRA POTENTIALULUI REDOX

Agentii de complexare sunt acele substante care, adaugate in sistemul redox
formeaza combinatii complexe stabile fie cu oxidantul, fie cu reducatorul, fie atat cu
oxidantul cat si cu reducatorul.

Daca agentul complexeaza oxidantul, atunci scade concentratia acestuia din
sistem, deci si potentialul solutiei.

Daca agentul complexeaza reducatorul, atunci scade concentratia acestuia din
sistem, deci potentialul solutiei creste.

Daca agentul complexeaza atat oxidantul cat si reducatorul, atunci potentialul
solutiei va fi dictat de constantele de instabilitate ale complecsilor formati.

Exemplu:

Sa consideram o solutie in care se afla in amestec o sare de Co?* si o sare de Co3*
in concentratii egale:

Co%* +1e & Co?*

[Co?1=[C0*]=0,1M
Potentialul acestei solutii se calculeaza cu relatia:

3+
e, + 209 glC0 1 g [ 0099,,,01 & g L1gav
1 °[Co*] 1 -0l

Se observa ca aceasta solutie are caracter puternic oxidant.
Daca la o asemenea solutie se adauga indicator albastru de metilen, acesta nu se

decoloreaza. Solutia nu reduce indicatorul.

+
H3C +£;[j©\ ren

+3e'
Hs Hs
N

\I?I C N/

CH3 CH3

Daca solutjei i se adauga solutie de cianura de potasiu, atunci solutia respectiva va

decolora albastrul de metilen, solutia va capata caracter reducator.
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Explicatia este urmatoarea:
Co% + 6 CN" «> [Co(CN)e]*

« _ [CO™ICNT°
" [[Co(CN)T*]

_ K, [[CO(CN),F*]
[CN]°
Co% + 6 CN" <> [CO(CN)e]*

_ [Co™J[CNT°
* [[Co(CN),]*]

[Co™]

K, [[Co(CN)]*]

[Co*]=

[CNT°
3 K, [[CO(CN), ]
E-g,+ 009 pglC0 1 g [ 0099, [CNT
1 T [Co™] 1 K, [[CO(CN),]* ]
[CNT°
E=E, + 0’0159 log <2 10,059 log [[Co(CN),]" ]

K, [CO(CN)]* ]

Deoarece concentratiile [[Co(CN)s]*] respectiv [[Co(CN)e]*] le putem considera
egale, iar raportul Ki/K2 = 1,23-10-4%, atunci:
0,059 log % =+1,84 + 0’(;_59

2

E=E, + logl,23 -10™*° =+1,84 -2,64 =—0,80 V

Se observa ca sistemul nostru care era puternic oxidant devine puternic reducator,
dupa complexare cu cianura de potasiu. Acesta este motivul pentru care are loc

decolorarea solutiei de albastru de metilen dupa adaugarea de complexant.

7.9.5. INFLUENTA ALTOR FACTORI ASUPRA POTENTIALULUI REDOX

In randul factorilor care au o influentd asupra potentialului redox amintim:

- temperatura. In relatia lui Nernst temperatura absoluta (T), apare ca un termen
variabil. Orice reactie redox trebuie efectuata la o anumita temperatura, fiind uneori
necesare termostatari de mare precizie. Temperatura are un efect destul de
important asupra potentialului solutiilor datorita influentei jucate de aceasta asupra
a o serie de factori (de exemplu asupra produsului ionic al apei).

- calizatorii. Catalizatorii pot micsora considerabil timpul de desfasurare al
proceselor redox, astfel incat o reactie redox lenta poate fi transformata intr-o
reactie rapida.
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Exemplu:
Mn2* nu este oxidat de ionul persulfuric S20s? decat foarte incet. In prezenta Ag*

reactia are loc rapid.

2 (Mn?* + 2 NOg) + 5 (2 NH4* + S208%) + 8 H2O —29
slab roz sau incolor

2 (H* + MnOg4’) + 5 (2 NHs* + SO4%) + 5 (2 H* + SO4%) + 4 (H* + NO3)
violet

- tensiunea aplicata proceselor de electroliza.

- stareade divizare a unor metale etc.

7.10. REACTII DE DISMUTATIE

Sunt reactii cunoscute si sub denumirea de reactii de autooxido-reducere sau
reactii de disproportionare. Sunt reactii redox care au loc cu transfer de electroni in cadrul
aceleiasi molecule. Electronii pot proveni de la atomi ai aceluiasi element, sau de la atomi
ai elementelor diferite, constituenti ai aceleiasi molecule.

In chimia analitica din aceasta clasa de reactji intalnim numeroase exemple, dintre

care amintim:
2Culz & 2Cul +12

2 CuCl <> CuCl2 + Cu
Hg20 < HgO + Hg
Hgzl2 <> Hgl2 + Hg
Cl2 + H20 «<» HCI + HCIO
Din aceste exemple ca si din observatiile efectuate in timp s-a constatat ca reacfjile

de dismutatie au loc cu formarea de compusi usor de identificat, motiv pentru care ele au o

importanta deosebita in chimia analitica.
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8. ECHILIBRE DE COMPLEXARE

8.1. TEORII CU PRIVIRE LA STRUCTURA
COMBINATIILOR COMPLEXE

Sub numele de combinatii complexe, sau complecsi sunt definiti toti compusii de
coordinatie.

In mod general, in structura combinatiilor complexe intrd un ion metalic central,
generator de complecsi, si un numar bine definit de liganzi (anioni sau molecule neutre).

Pentru a explica formarea combinatiilor complexe a fost necesara elaborarea unor
teorii, din nefericire nici una completa. Fiecare dintre aceste teorii corespunde unei
anumite trepte de dezvoltare a chimiei.

Un exemplu privind complexitatea acestor reacitii il constituie reactia de oxidare a
amestecului de clorura cobaltoasa, clorura de amoniu si amoniac cu oxigen din aer. Dupa
cateva minute de barbotare se vor forma mai multe precipitate, precipitate care se
deosebesc intre ele prin culoare si solubilitate. Principalele substante care se formeaza
sunt urmatoarele:

- precipitat galben-portocaliu: CoCls - 6 NHs;;

- precipitat rosu-caramiziu: CoClsz - 5 NH3 - H20 ;

- precipitat rosiu-carmin: CoCls - 5 NHs ;

- precipitat violet sau verde, care reprezinta cele doua forme izomere pentru

CoClsz - 4 NHs.

Pentru a explica structura acestor compusi s-au elaborat diferite teorii.

Prima conceptie a fost asa-numita teorie a amoniacului a lui Hofmann. Aceasta
considera combinatile complexe amoniacale drept combinatii de amoniu substituit.
Conform acestei teorii combinatia galben-portocalie are urmatoarea formula structurala:

TH4 NH4
U-NHz-CO-LHz-C
O-LHz
LH4

Teoria lui Hofmann s-a dovedit a fi neindestulatoare, atunci cand s-a obtinut
combinatii complexe care contin piridina in loc de amoniac.

A aparut astfel o noua teorie, elaborata de Blomstrand si Jorgensen si denumita
teoria catenelor. Aceasta teorie prevede pentru combinatia de mai sus o formulare

simetrica si o formulare nesimetrica:
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NH3-NH3 - Cl
|
CI-NH3-NH3-Co-NH3-NH3-ClI

NH3-NH3-NH3-NH3-Cl
|
CI-NH3-Co-NH3-C

Teoria catenelor prevede existenta unor forme izomere la anumite combinatii,
izomeri care in realitate nu exista. Pe de alta parte nu explica existenta izomeriei acolo
unde aceasta exista.

A fost elaborata astfel teoria coordinatiei a lui Werner (1893), care propune diverse
modele de structuri sau de reprezentari spatiale pentru combinatiile complexe.

Werner defineste ca forte de valenta principala acele afinitatii chimice care conduc
la formarea combinatjilor simple (combinatii de ordinul intai), iar prin forte de valenta
secundare, numai acelea care conduc la formarea unor combinatii de ordin superior
(combinatii complexe).

Werner a conceput afinitatea chimica ca o forta care actioneaza uniform in toate
directiile spatiului, nefacand in aceasta privinta nici o deosebire intre valentele principale si
cele secundare. Acest fenomen de atractie a atomilor, sau grupelor de atomi de catre un
atom central, a fost denumit de catre Werner, coordinatie. In combinatiile complexe apar
legaturi coordinative, realizate cu ajutorul unei perechi de electroni ,comuni” care a
apartinut mai inainte ligandului. Atomul care pune perechea sa de electroni in ,posesia
comuna” se numeste donor, iar atomul care intra in posesia acestor perechi se numeste
acceptor.

Intre donor si acceptor se formeaza astfel o legatura coordinativa reprezinta printr-o
sageata (—) indreptatda de la donor spre acceptor, identic cu mersul dubletului de
electroni.

Numarul liganzilor care se leaga direct de atomul central a fost denumit numar de
coordinatie. Centrul de coordinatie este, in general, un atom intr-o treapta de valenta strict
determinata denumit atom central. Rolul atomului central il joaca cel mai frecvent ionii
metalici ncarcati pozitiv.

Numarul de coordinatie variaza, in general, in functie de natura grupelor coordinate,
de natura ionului central, precum si de alti factori fizici sau chimici, luand valori de la 2 |a 8.

Sarcina ionilor complecsi este egala cu suma algebrica a sarcinilor constituentilor.
Atomi centrali pot fi majoritatea atomilor, dar cel mai adesea metalele, iar ca liganzii, sunt
atomi sau grupe de atomi care trebuie sa posede totdeauna o pereche de electroni

neparticipanti.
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Werner stabileste formulele de coordinare ale diverselor combinatii complexe,
introducand parantezele mari [ ] pentru definirea unitdtii structurale a unui complex. In
structura combinatiilor complexe Werner sesizeaza existente a doua sfere:

- 0 sferd de coordinare, ce contine ionii sau moleculele legate direct de ionul

central,

- 0 sfera de ionizare care contine ionii disociati in solutie apoasa.

Teoria coordinatiei a lui Werner nu da o semnificatie fizica reala notiunii de valenta
secundara si nu explica multe din deosebirile existente intre proprietatile chimice ale
izomerilor geometrici.

Teoria lui Werner reprezinta un pas mare in explicarea structurii combinatiilor
complexe, ea fiind punctul de plecare in elaborarea teoriilor moderne. Existenta celor doua
sfere a fost dovedita prin:

- teoria electronica a valentei — teoria lui Pauling;

- teoria campului cristalin — teoria lui Bethe;

- teoria campului de ligand — teoria lui Van - Vleck.

Teoria electronica a valentei incearca sa lamureasca notiunea de valenta
secundara. Conform acestei teorii legaturile chimice din combinatiile complexe pot avea
caracter ionic sau covalent, cu predominarea caracterului ionic respectiv a caracterului
covalent. Determinarea aportului fiecaruia dintre cele doua caractere este dificila, motiv
pentru care s-au propus doua modele limita si anume: ,modelul electrostatic” si ,modelul
covalent”.

Pe baza teoriei legéaturii ionice:

- valenta principala este datda de numarul de electroni cedati sau primiti de un

anumit atom,

- valenta secundara se interpreteaza ca o afinitate chimica datorita campului

electric creat de ionii din sistem.

Model electrostatic a dat notiunii de coordinare o baza energetica ce a permis
prevederea structurii si stabilitatii unor ioni complecsi de diverse tipuri.

Reprezentarile electrostatice n-au putut explica unele dintre proprietatile acestor
tipuri de complecsi.

S-au putut explica unele diferente observate in comportarea ionilor care au aceeasi
sarcina si aproximativ aceeasi raza, dar au structuri electronice diferite.

Modelul electrostatic a fost completat ulterior cu o serie de reprezentari de
polarizare. Conform acestora liganzii sufera deformari in cdmpul electric al ionului central,

motiv care duce la aparitia unui dipol indus.
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Configuratia electronica exterioara a ionului central este factorul care produce
aparitia cdmpului electric al ionului si permite aparitia unei deformabilitati proprii.

lonii cu Tnvelis electronic de 2 sau 8 electroni exteriori sunt greu deformabili, in timp
ce ionii elementelor din grupele secundare cu invelis exterior de 18 sau 18 electroni
incomplet sunt relativ usor deformabili.

Deformabilitatea scade cu cresterea sarcinii.

Teoria legaturii covalente, sau teoria legaturii de valentad a lui Pauling, defineste
valenta principala ca fiind determinatda de numarul electronilor pusi in comun de atomul
respectiv pentru formarea perechilor de electroni de legatura. Valenta secundara este
reprezentata ca fiind legatura coordinativa, realizata prin completarea orbitalilor vacanti din
ionul metalic central cu dublete electronice apartinand ligandului. Apare denumirea de
orbitalii hibrizi ai ionului central, orbitali ce sunt dirijati geometric in spatiu.

Teoria campului cristalin a lui Bethe considera combinatia complexa ionica. Toate
interactiile intre un ion si vecinatatea lui pot fi tratate ca fiind exclusiv electrostatice.
Aceasta teorie exclude toate delocalizarile de electroni eliminand posibilitatea de formare
a dipolilor indusi ai liganzilor.

In conceptia teoriei cAmpului cristalin, o combinatie complexa este consideratd un
agregat de ioni si molecule, care interactioneaza electrostatic si in care rolul liganzilor este
acela de producere a unui camp electric de sarcini punctiforme ,camp cristalin”,camp care
are ca efect perturbarea simetriei sferice a ionului liber. Desi cele doua teorii au conceptii
diferite cu privire la natura combinatiei complexe (covalenta — in cazul teoriei legaturii de
valenta, ionica — in cazul teoriei campului cristalin), ele se completeaza reciproc si adesea
duc la rezultate asemanatoare.

Corespondenta aceasta intre rezultate a permis elaborarea unui model unitar
pentru tratarea teoretica a legaturii chimice in combinatiile complexe, model cunoscut sub
denumirea de teoria campului liganzilor.

Teoria campului liganzilor reprezinta o generalizare a teoriei campului cristalin,
ludnd Tn considerare atat configuratia electronica a liganzilor, cat si modificarile acestei
configuratii in urma coordinarii. Ea considera combinatia complexa ca un tot unitar, in care
partile componente isi pierd individualitatea.

n teoria campului liganzilor unitatea structurald este ionul complex in intregime si
nu ionul central in mod izolat.

in conformitate cu aceasta teorie intrepatrunderea intre orbitalii liganzilor si cei ai
atomului central, pentru formarea de legaturi covalente (n sau o), este posibilda numai in
modurile permise de proprietatile de simetrie ale orbitalilor. Combinatiile complexe se
prezinta sub o varietate de structuri dintre care amintim:

- structura liniara sau unghiulara pentru compusi cu numarul de coordinatie 2,
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structura plan-trigonala sau piramida trigonala pentru combinatii cu numarul de
coordinatie 3,
structura tetraedrica, plan-patrata sau plan-tetragonala sau plan-pentagonala pentru
complecsi cu numar de coordinatie 4,
structura bipiramida trigonala, piramida tetragonala sau plan-pentagonala pentru
complecsii cu numarul de coordinatie 5,
structura octaedrica sau prisma trigonala pentru complecsi cu numarul de coordinatie
6,
structura corespunzatoare complecsilor cu numarul de coordinatie 7,
structura dodecaedrica sau antiprisma patrata pentru complecsi cu numarul de
coordinatie 8.

Pentru combinatiile complexe sunt posibile anumite tipuri de izomerii, din care

amintim:

izomeria de ionizare, care defineste proprietatea unor combinatii complexe, cu aceeasi
compozitie, de a forma ioni diferiti in solutie;

izomeria geometrica care caracterizeaza complecsii cu aceeasi formula empirica, cu
aceiasi atomi donori coordinati in jurul ionului metalic central, dar se deosebesc prin
distributia spatiala a liganzilor din sfera de coordinare: in forma cis (pozitii alaturate)
sau in forma trans (pozitii opuse);

izomeria optica explica proprietatea unor combinatii complexe de a roti planul luminii
polarizate spre dreapta (izomer dextro) si spre stanga (izomer levo) in functie de
particularitatile structurale ale moleculelor insasi (asimetrie moleculara, asimetrie
atomica, coordinare de liganzi optic activi etc.);

izomeria de coordinare, care apare atunci cand atat anionul, cat si cationul sunt ioni
complecsi si depinde de repartizarea liganzilor intre cele doua sfere de coordinatie;
izomeria de legéatura, care apare la combinatiile complexe care contin, in sfera lor de
coordinare, liganzi bifunctionali (NO2", SCN-, SeCN- etc.) si care se pot lega de atomul
metalic central fie printr-un atom, fie prin celalalt din gruparea respectiva.

8.2. NOMENCLATURA COMBINATIILOR COMPLEXE

Primele preocupari cu privire la denumirea stiintifica a combinatiilor complexe le-a

avut Werner. El a propus urmatoarele reguli generale de denumire a combinatiilor

complexe:

daca ionul complex are sarcina pozitiva (este cation), se citesc mai intai liganzii
(adenzii), cu prefixul care indica numarul lor, in limba greaca, apoi atomul central la
numele caruia se adauga diferite terminatii dupa valenta lui:
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- a — pentru monovalenti;

- 0 — pentru bivalentj;

- i — pentru trivalentj;

- e — pentru tetravalentj;

- an — pentru pentavalent;;

- on — pentru hexavalent;;

- in — pentru heptavalent;;

- en — pentru octavalentj;

Se citeste apoi sfera exterioara.

Exemplu: [Ag(NH3)2]CI — diaminoargenta clorura;
[Co(NH3)sCI]Cl2 — cloropentaaminocobalto clorura.

Ordinea de citire a liganzilor este: mai intai se citeste anionul (anionii), apoi

substantele neutre.

Daca ionul complex are sarcina negativa (este un anion), atunci se citeste mai intai
cationul din sfera exterioara, dupa care urmeaza denumirea ionului complex, la care
se adauga terminatia at.
Exemplu: Ka[Fe(CN)s] — potasiu hexacianoferoat;
Ks[Fe(CN)s] — potasiu hexacianoferiat;
Nas[Co(NOz2)s] — sodiu hexanitrocobaltiat.
Daca ionul complex nu are sarcina electrica (combinatii complexe neelectrolitice),
citirea lor se face in mod analog, doar ca la numele atomului central nu se mai adauga
terminatie care sa indice valenta acestuia.
Exemplu: [Co(NH3)3Cls] — triclorotriamino cobalt.
In cazul in care combinatia complexa este alcatuitd din doi ioni complecsi se citeste
mai intai cationul si apoi anionul complex.
Exemplu: [Ag(NH3)2]2[PtCls] — diaminoargentahexacloroplatineat.

Nomenclatura propusa de Werner a avut o mare importanta, dar ea prezinta

deficiente, fiind destul de greoaie si permitand aparitia mai multor denumiri pentru aceeasi

combinatie complexa.

Uniunea Internationala de Chimie Pura si Aplicata (1.U.P.A.C.), a elaborat o serie de

reguli generale de nomenclatura cu privire la combinatiile complexe, reguli adaptate pentru

Romania in anul 1973, de Sectia de Stiinte Chimice a Academiei Romane:

se citesc mai intai anionii (fie ei complecsi);
se citesc mai intai liganzii apoi atomul central;

se indicd numarul de oxidare si proportia constituentilor. in acest scop se indica fie
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sarcina atomului central, fie sarcina ionului intreg. Pentru proportia constituentilor se
folosesc prefixe numere grecesti (mono, di, tri etc.);
- ca terminatii, anionilor li se da terminatia at iar cationilor si moleculelor nu li se da nici
o terminatje distincta.
Exemplu: Ks[Fe(CN)s] — hexacianoferat (lll) de potasiu;
— hexacianoferat (3-) de potasiu;
— hexacianoferat de tripotasiu.
Ka[Fe(CN)s] — hexacianoferat (Il) de potasiu;
— hexacianoferat (4-) de potasiu;
— hexacianoferat de tetrapotasiu.
K2[Pt(NO2)4] — tetranitroplatinat (2-) de potasiu.

8.3. FORMAREA $I STABILITATEA COMBINATIILOR COMPLEXE

Formarea combinatiilor complexe: in mod obignuit are loc in trepte.

Observatie importanta: pentru calculele ulterioare se vor neglija sarcinile electrice
ale metalului, ligandului si combinatiilor complexe. Se va nota cu k constanta de disociere
(sau constanta de instabilitate) a combinatiei complexe, respectiv cu B constanta de
formare (sau constanta de stabilitate) a combinatiei complexe. Astfel, intre un ion de metal

M si un ligand L in mod obisnuit complecsii se formeaza in trepte, cand au loc echilibre de

forma:
a)  M+Lo M k=ML - ML
[ML,] k,
ML1 + L <> ML
= ML ML= [MLIL] _ [MIL]?
©oML] 2k Kk,
MLz + L <> MLs3
= ML ML= ML, _ MIILP
° [ML3] 1 ° k3 k1k2k3

MLn-1 + L <> MLn

_MLY ML
Kk KKKg...K.

n

kn — [ML n-l][L] , [MLn]
[ML,]

Aceste echilibre de complexare sunt definite prin constantele de instabilitate.

Echilibrele de complexare mai pot fi abordate si in modul urmator:
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_ Mg, _1
b) M+Le ML Bl_[I\/I][L] s B K,
M+ 2L < MLz
_ ML, . _ 1
TV T AT
M+ 3L e MLs
_ ML, . _ 1
P P Tk,
M+ nL < MLn
_ ML _ 1
B”_[M][L]”’ Pr kKKK,

Se observa ca fiecare constanta succesiva de formare (stabilitate) este egala cu
inversul produsului constantelor succesive de disociere (instabilitate).

Se poate defini astfel constanta totala de formare (B) ca fiind inversul constantei
totale de disociere (K).

gol_ 1
K kk)Ks...K,
Formarea unei combinatii complexe poate fi redata, in mod foarte general, printr-un
echilibru de forma: MM+nL <« [MnLn]
unde: M este atomul central; L este ligandul; n este numarul sau cifra de coordinatie a
ligandului; m este numarul nucleelor atomilor centrali.
O astfel de combinatie complexa este caracterizata prin:
~ ML,
Pt =MLy
unde: B, , reprezinta constanta stoichiometrica de stabilitate, constanta de formare sau

constanta de asociere in functie de concentratie, numita si constantd aparenta sau
efectiva;

[ ] — concentratiile molare ale speciilor respective.

Cunoasterea valorilor constantelor de stabilitate, respectiv de instabilitate, prezinta
o deosebita importanta in chimia analitica, pentru ca:

- permit prevederea conditiilor optime pentru deplasarea totala a echilibrului spre

dreapta;
- permit calcularea concentratiilor diferitelor specii ale unei combinatii n

amestecurile de echilibru;
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- permit clasificarea acestor combinatii;

- permit determinarea tipului de legatura metal-ligand.

De obicei in mediul de reactie sunt prezenti si alfi ioni straini care pot da la randul
lor echilibre chimice competitive cu speciile implicate in reactia de complexare studiata. Sa
consideram ca in afara metalului M se mai afla ioni metalici straini de tip B, iar in afara

ligandului L se mai afla un ligand strdin A. In solutie vor exista echilibre paralele de forma:

a) M+ Ao MAL
VAL s A
Py IMIA] [MA ] =B [MIA]
M+2A o MA2
L
Pao A2 [MA ] =B [MIA]
M+ 3 A< MAs
CIMAT L 1os vl
Ba3 ['\A][A]:;! [ 3] Bas[M][]
M+nA o MAn
CIMALT L s Al
Pan VA" [MA ] =B [MIA]
b) B+L<+< BL
:&' BL] =B,,[B][L
o=ty [BL = PulBIL]
2B+L << B2l
_ (Bl . B.L] =B..[BJ?[L
B =gy’ 1B =PelB
3B+Le BsL
_BU . mos P
B =gy (B =Pl
mB+L < Bl
:M- B L]= B]"[L
Bon =ty (Bt = Pon (BT

Daca vom lua in consideratie efectele tuturor reactiilor in care M si L intervin drept
componenti ai unor procese de echilibru vom obtine asa-zisele constantele conditionale

(B’). De exemplu, pentru prima treapta valoarea constantei conditionale este data de
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expresia: B, = [l\[/IM]tL]]

unde: [M’] — reprezinta concentratia totala a metalului necomplexat; [L'] — concentratia
totala de ligand necomplexat (in raport cu reactia principala).

Pentru calcularea constantelor conditionale se pot utiliza de exemplu, coeficientii
Schwarzenbach, definiti de expresiile:

o - fof - bbb WAL s P AT

o -] - LBl e Bl o oy o, v PR

unde Pai, ... Pan Si Pb1, ... Pom sunt produsii de stabilitate succesivi; [A], ... [A]" si [B], ...
[B]™ sunt concentratiile relative ale diverselor specii intalnite in termenii [M] respectiv [L]
luate ca unitate; B poate fi un ion de hidrogen sau un alt ion metalic prezent in solutie si
capabil de a reactiona cu ligandul.

Pentru un complex de forma MLn, avem:

M
o

[ML] =B [M]IL']" =BMILLT",
M]=0yM;  [L']=ay[L]

In conformitate cu cele discutate mai sus, cea mai simpla relatie pentru constanta

ML
MILT"”

p

conditionala de stabilitate este de forma:

iar pentru cazul general se verifica expresia:

B = P,
ML

mba — ,m_n "
Oy Ol

Combinatiile complexe pot contine unul sau chiar mai multi atomi centrali fapt care
explica existenta complecsilor mononucleari, MLn si a complecsilor polinucleari MmLn.

Principalul criteriu cantitativ pentru exprimarea stabilitatii sferei interioare a unei
combinatii complexe il reprezinta constanta de instabilitate. Cu cat aceasta este mai mica,
cu atat combinatia complexa este mai stabila.

Alt criteriu de apreciere a gradului de stabilitate al unei combinatii complexe este si
constanta de stabilitate a complexului. Cu cat aceasta are o valoare mai mare cu atat si

stabilitatea complexului este mai mare.
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8.4. FACTORII CARE INFLUENTEAZA PROCESELE GENERATOARE DE
COMPLECSI

Principalii factori care influenteaza echilibrele cu formare de complecsi mentionam:
influenta liganzilor straini, influenta ionilor metalici straini, influenta pH-ului, influenta

agentilor redox, influenta agentilor de precipitare, influenta solventului.

_ 8.4.1. INFLUENTA LIGANZILOR STRAINI
IN ECHILIBRELE CU FORMARE DE COMPLECSI

Pentru explicarea efectului liganzilor straini se considera ca, la solutia unui complex
de formula generala MLn se adauga un alt ligand X - cu proprietati complexante fata de

M"*. Reactia ce poate avea loc se scrie:
MLh+n X <> MXn+nL"

Constantele de instabilitate sau de disociatie ale celor doi complecsi vor fi date de

expresiile:
ML
o]
. —IMIXT
" MX]

unde: Kmvin $i Kuxn reprezinta constantele de disociatie sau de instabilitate a celor doi
complecsi MLn si respectiv MXn.
Concentratia de ioni metalici liberi din solutie, in prezenta celor doi liganzi, se

deduce conform relatiei:

e ML, MX
M ]:KMLn'[_n]:Kl\Axn'[ _n],
L] [X]
de unde reiese ca n orice moment;
n[MX, ]1=[LT].

Ordonand termenii din relatile de mai sus si tindnd seama de ultima egalitate se
poate scrie

KMLn B nn[llen]n+1
Kux, [MLIIXT

De aici se pot desprinde urmatoarele concluzii:
- pentru o anumita valoare a concentratiei ionului strain, [X], deplasarea lui L™ din

complexul MLn va fi cu atat mai evidenta cu cat Kmin este mai mare decéat Kuxn;
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- pentru anumita valoare a raportului Kmn/Kvxn, aceasta deplasare este functie de

concentratia ligandului strain [XT].

8.4.2. INFLUENTA ALTOR IONI METALICI STRAINI
IN ECHILIBRELE CU FORMARE DE COMPLECSI
Daca la solutia complexului MLn se adauga un ion metalic N"* care formeaza cu
ligandul L~ o combinatie complexa, atunci este posibil urmatorul echilibru:
MLn + N™ <> NLn + M™
Pentru acest echilibru avem urmatoarea expresie:

KMLn _ [NLn]2
Ky, [MLJIN™T

unde:

- Kwmun si Knen sunt constantele de instabilitate a celor doi complecsi MLn si
respectiv NLp;

- pentru o anumita valoare a concentratiei ionului metalic strain, [N"*], deplasarea
lui M™ din complexul MLn va fi cu atat mai evidenta cu cat Kmun este mai mare
decét Knin;

- pentru anumita valoare a raportului Kmun/Knin, aceasta deplasare este functie de

concentratia ionului metalic strain [N™].

8.4.3. INFLUENTA pH-ULUI iN ECHILIBRELE CU FORMARE DE COMPLECSI

Efectul concentratiilor ionilor H* sau al pH-ului intervine intotdeauna cand liganzii
sunt baze conjugate ale unor acizi slabi.

De exemplu, daca are loc complexarea unui ion metalic bivalent cu anion CN-,
conform reacfjei:

M2* + 4 CN- <> [M(CN)4]%,
atunci, daca la solutie se adauga acid tare, acesta duce la formarea acidului slab, care in
mediu acid e aproape nedisociat, echilibrul deplasandu-se spre stanga.
H*+ CN" < HCN

Influenta pH-ului asupra echilibrelor generatoare de complecsi ofera date
importante referitoare atat la formarea si domeniul de predominantd a combinatiilor

complexe céat si la distrugerea selectiva a acestora.
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8.4.4. INFLUENTA AGENTILOR REDOX
IN ECHILIBRELE CU FORMARE DE COMPLECSI

Potentialul normal aparent al oricarui sistem redox depinde, de concentratia ionilor
din sistem, fapt pentru care reactiile cu formare de complecsi modifica in mod considerabil
potentialul redox.

Odata cu formarea unei combinatii complexe, concentratia ionului respectiv scade
in masura mai mare sau mai mica, in functie de gradul de stabilitate al complexului format.
Influenta diferitilor liganzi asupra potentialului redox este diferita si depinde, in principal, de
natura ionului formator de complecsi. Ca o regula generala se poate mentiona ca, daca
forma oxidata se transforma in complecsi, potentialul va scadea cu atat mai mult cu cat
complexul care se formeaza este mai stabil, iar daca forma redusa se transforma in
complecsi, potentialul va creste cu atat mai mult cu cat complexul format este mai stabil.

Daca prin adaugarea unei substante anumite, se poate transforma in complex atat
forma oxidata cat si cea redusa, gradul de modificare a potentialului va depinde de
constantele de instabilitate ale celor doua combinatii complexe.

Din cele de mai sus rezultd ca, insusirile redox ale diferitelor sisteme se vor
modifica profund prin transformarea sub forma de complecsi a unuia sau a ambilor ioni

participanti la reactia redox.

2 Iy 1T
N _~ N~
Fe2t +3 — |ret

N

N N
|

| = ~ = /3
(incolor) (rosu)

lonii ferici nu dau reactia.

8.4.5. INFLUENTA AGENTILOR DE PRECIPITARE
iN ECHILIBRELE CU FORMARE DE COMPLECSI

Pentru a studia influenta agentilor de precipitare asupra formarii combinatiilor
complexe sa consideram reactia de complexare a Ba?* cu Complexon lll (sarea de sodiu a
acidului etilendiaminotetraacetic):

Ba?* + H2YZ < BaYZ + 2 H*
Daca in sistem se adauga un agent de precipitare SO4%, atunci cationii de bariu vor

forma cu anionul sulfat sulfatul de bariu, precipitat alb, foarte stabil:
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BaY? + SO4% < Ba SOs + Y#

Echilibrul de complexare va fi deplasat spre stanga.

8.4.6. INFLUENTA SOLVENTULUI
iN ECHILIBRELE CU FORMARE DE COMPLECSI

Multe combinatii complexe sunt putin stabile in solventi cu constanta dielectrica
mare (cum ar fi apa), dar se pot stabiliza usor in solventi cu constanta dielectrica mica
(solventi organici).

Astfel, pentru stabilizarea complecsilor metalici cu ditizona, acestia sunt extrasi in
cloroform sau tetraclorurd de carbon. Tn cazul formérii [Co(SCN)4? acesta se poate

stabiliza prin extractie Tn alcool amilic si eter etilic.

8.5. APLICATII ALE ECHILIBRELOR DE COMPLEXARE. MASCAREA Sl
DEMASCAREA IONILOR

Daca in solutia unui ion legat intr-un complex stabil se adauga un reactiv analitic
specific ionului respectiv iar ionul nu reactioneaza (fiind legat in complex), spunem despre
acest ion ca este mascat.

Daca in solutia de mai sus se adauga un reactiv capabil sa reactioneze cu ionul
respectiv si sa formeze o combinatie complexa mai stabila decat combinatia existenta in
solutie, atunci este distrus primul complex si se formeaza cel de al doilea, fenomen
cunoscut sub numele de demascare.

Exemplu:

Intr-o solutie In care se gaseste anionul SCN- se adauga cation mercuric Hg(ll),
cand se formeaza complexul:

Hg?* + 4 SCN- < [Hg(SCN)4]*

Adaugand in solutia acestui complex un reactiv specific pentru identificarea
anionului SCN-, acesta de cele mai multe ori nu este evidentiat. Daca se adauga fier(lll),
se formeaza o coloratie rogie, ca urmare a demascarrii:

[Hg(SCN)4]*> <> SCN- <> [HQ(SCN)s] @

Fe3* + SCN- «> [Fe(SCN)J?* 2
(complex rosu, solubil)

[Hg(SCN)4]> + Fe3* «> [Hg(SCN)3] + [Fe(SCN)J]?*

Donor1  + Acceptor2 < Acceptor 1 + Donor 2
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Anionul tiocianat este eliberat treptat din complexul cu mercur, pe masura ce in

solutie se adauga un acceptor puternic pentru el, asa cum este fierul(lll).
kK=K P

M1
Ky By
Exemple de mascare si demascare se pot intalni frecvent in analiza calitativa. Un
caz frecvent este cel al complexonatilor metalici formati intre ionii metalici si EDTA (acidul
etilendiaminotetraacetic).
HOOC - CH CHz-COOH  -OOC - CH2 CHz - COO-
>N-CH2-CH2-N< - ?N-CHZ-CHZ-!\< +2H*
HOOC - CH CH2-COOH HOOC - CH CH2 - COOH
HaY HaY2-

H2Y? + M2 > 2 H* + [MY]*
sau, pentru cazul general:
H2Y2Z + M™ <> 2 H* + [MY]-4*

acest complex poate disocia conform ecuatiei:

[MY]4* > Y4 + M™
_ MY
(MY ]9"]

EDTA este un ligand polidentat (poseda mai multi atomi de nemetale cu dublete
electronice neparticipante, atomi care pot functiona ca puncte de coordinare). Combinatiile
complexe ale acestui ligand sunt foarte stabile pentru ca se formeaza heterocicluri cu 5
sau 6 atomi (care sunt foarte stabile).

Exemplu: formarea combinatiei complexe cu Ca?*.

H2Y? + Ca?* <> 2 H* + [CaY]*

B CHz-COO" | 2

N CHa> - c{

CHz/ O\
Ca

| /
CHz\ 0

N« CHa - c<o

CH» - COO-
[CaY]*

In tabelul urmator sunt redate constantele de disociatie ale complecsilor catorva

metale cu complexonul III.
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Nr. crt. | lon complex (Donor) | Cationul (Acceptor) K pK
1 LIEDTA* Li* 1,42:10° | 2,80
2 AgEDTA* Ag* 5,06-108 | 7,30
3 BaEDTA* Ba?* 1,74-108 | 7,76
4 SrEDTA* Sr 2,34-10° | 8,63
5 MgEDTA* Mg* 2,04-10° | 8,69
6 CaEDTA> Ca* 2,58-10* | 10,59
7 MnEDTAZ* Mn? 3,40-10%4 | 13,47
8 FeEDTA* Fe* 3,54-10%* | 14,45
9 CoEDTAZ* Co* 7,90-10'" | 16,10
10 AIEDTA A% 7,41-10%7 | 16,13
11 CdEDTAZ Cd* 3,30-10*7 | 16,48
12 ZnEDTAZ Zn? 2,63-10*7 | 16,58
13 PbEDTA* Pb?* 6,30-10%° | 18,20
14 NiEDTA* Ni2* 3,54-10%° | 18,45
15 CuEDTAZ Cu* 1,38-101° | 18,86
16 HgEDTAZ Hg? 7,10-10% | 22,15
17 CrEDTA Cr3* 1,00-10% | 23,00
18 FeEDTA Fe®* 8,00-10%° | 25,10

Conform datelor din tabel donorul cel mai puternic este complexul cel mai instabil
(LiY?), iar donorul cel mai slab este complexul cel mai stabil (FeY-). Fierul poate substitui,
in concluzie, oricare alt ion metalic din complecsii cu EDTA prezentati in tabel.

Exemplu:

MgY? + Fe®* « FeY + Mg?*
Substitutia este cu atat mai usoara, cu cat diferenta dintre constantele de

instabilitate ale complecsilor este mai mare.
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9. ECHILIBRE CU FORMARE DE PRECIPITATE

9.1. CONSIDERATII GENERALE

Echilibrele de precipitare sunt acele echilibre in urma carora se formeaza compusi
greu solubili. Tn chimia analitica calitativa, un numar foarte mare de reactii de identificare si
separare se bazeaza pe reactii de precipitare.

Aceste reactii cu formare de precipitate au loc in sisteme heterogene, constituite din
doua faze:

- ofaza solida, reprezentata de precipitatul format;

- o faza lichida reprezentata de solutia saturata a ionilor precipitatului.

9.2. SOLUBILITATE. PRODUS DE SOLUBILITATE

Precipitatele greu solubile se comporta in solutie ca orice electrolit, adica prin
dizolvarea in apa, ele disociaza total, in solutie nu se mai gasesc moleculele lor, ci doar
ionii liberi corespunzatori.

Concentratiile solutiilor saturate sunt o masura a solubilitatii substantelor si se
exprima in diferite moduri:

- procentual — masa de substanta dizolvata (exprimata in grame) continuta in 100 g
solutie;

- molar — cantitatea de substanta dizolvata (exprimata in moli) continuta intr-un litru
de solutie;

- masa de substanta dizolvata in 100 g solvent;

- masa de substanta dizolvata (exprimata in grame) continuta intr-un litru de solutie
etc.

Solubilitatea ,S” reprezinta cantitatea (sau masa) maxima de substanta care poate
fi dizolvata intr-o anumita masa (sau volum) de solvent (sau solutie), la o temperatura
data.

In cazul cel mai general, echilibrele de precipitare — dizolvare sunt de forma:

(MmNn)solid <> (MmNn)iichid <> (M M™ + n N™)jichid

De la stanga la dreapta echilibrul este de dizolvare, iar de la dreapta la stanga

echilibrul este de precipitare.

Reversibilitatea acestei reactii se poate dovedi experimental, deoarece la echilibru
cantitatea de substanta solida care se dizolva este egala cu cantitatea de substanta solida
care se formeaza prin interactia ionilor M"™ si N™, sau cu alte cuvinte viteza de dizolvare
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este egala cu viteza de precipitare.

Din acest echilibru de baza se constata ca este vorba de un echilibru dinamic
pentru ca partea de sare dizolvata se gaseste total disociata in ionii respectivi, neputand
sa se puna in evidenta molecule nedisociate de precipitat.

Echilibrul de precipitare este caracterizat de:

- V1 = viteza de trecere a ionilor din faza solida in faza lichida (de dizolvare);
- V2 =viteza de trecere a ionilor din faza lichida in faza solida (de precipitare).

Pana la atingerea echilibrului V1 # V2. La atingerea echilibrului cele doua viteze
devin egale V1 = V2.

Pentru un precipitat simplu de forma MN:

(MN)solid <> (MN)iichid <> (MP* + NP)jichid

(MN)solid N (MP* + NP)jichid

V1 =Kk1; V2 = ko:am-an.
La echilibru V1 = V2.

ki=k2-am- an.

k
a,-a,=—t=constant=P,
K,

Unde Pa este produsul activitatilor ionilor din solutie la o temperatura data.
In solutie saturata si pentru o anumitd temperatura, produsul activitatilor ionilor din
solutie este o constanta.
Pentru activitatea unui ion ,i” in solutie exista relatja:
ai =fi- Ci
Pa=am-an =fu- [MP*]- fn- [NP].
P

2 =[MP"]-[N""] =P, = constant.
fy - fy

Unde: - ai = activitatea ionului ,,i” din solutie;
- fi = factorul de activitate al ionului ,i”;
- Ci = concentratia molara a ionului ,,i".

Expresia produsului de solubilitate de mai sus este valabila pentru toate substantele
formate din cationi si anioni cu aceeasi valenta.

Cand compusii respectivi sunt formati din ioni cu valente diferite, expresia
produsului de solubilitate se complica deoarece dizolvarea unei molecule de tip MmNn se
face dupa relatia:

(MmNn)solid <> (MmNn)iichid <> (m M™ + n N™)iichid
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Aplicand si acestui echilibru relatia produsului activitatilor ionilor din solutie, se
obtine expresia:
Pa=am™-an" = fu™ - [M™]™ - fN" - [N,
Pa

fu Ty

=[M™]"-[N™]" =P, = constant.

Ps = produsul de solubilitate; pentru o anumita temperatura si in solutie saturata
este tot o constanta, ca si produsul activitatilor.

Pentru precipitate sau saruri greu solubile solutia este foarte diluata, atunci factorii
de activitate tind catre unitate iar Ps = Pa, de aceea frecvent se foloseste Ps si nu Pa.

Ps se gaseste tabelat si caracterizeaza solubilitatea precipitatelor.

Deoarece nu exista substante absolut insolubile, marimea produsului de solubilitate
niciodata nu este egala cu zero, ci va avea totdeauna o valoare bine definita, oricat de
mica ar fi ea.

Valorile produsilor de solubilitate au fost determinate de diferiti autori, in conditji
diferite si cu diverse metode de cercetare, de aceea aceste date difera adeseori, insa in
majoritatea cazurilor sunt destul de exacte si potrivite rationamentelor teoretice sau
calculelor specifice chimiei analitice.

Orice precipitare incepe din momentul cand produsul concentratiilor ionilor unui
electrolit din solutie devin mai mari decat produsul de solubilitate respectiv. lonii care
depasesc aceasta valoare se vor combina neincetat cu formare de precipitat.

Orice precipitare ,inceteaza” in momentul cand relatia produsului de solubilitate Ps,
scade pana la o valoare bine definita pentru toti electrolitii greu solubili, cu alte cuvinte, o
parte — mai mare sau mai mica - din ionii precipitatului vor ramane in solutie. Deseori
concentratia ionilor ramasi in solutie este atat de mica incat nu mai perturba unele operatii
ulterioare. In astfel de cazuri precipitarea se considerd practic complets. in mod obisnuit
un ion este practic complet precipitat dintr-o solutie, cand concentratia lui din sistem este
mai mica decéat 10-° ioni g/L.

Dizolvarea precipitatelor este tot atat de importanta pentru analiza chimica ca la fel
ca si formarea lor. Conform relatiei produsului de solubilitate, dizolvarea unui precipitat are
loc numai atunci cand produsul concentratiilor ionilor respectivi din solutie, devine mai mic
decat produsul de solubilitate al compusului dat. Deci, in procesul dizolvarii unui precipitat
se micsoreaza din solutie - printr-un mijloc oarecare - concentratia pentru cel putin unul
dintre ionii sau componentii precipitatului. in astfel de situatii solutia devine nesaturata si
se dizolva o noua cantitate de precipitat pana cand se satisface iarasi relatia produsului de
solubilitate.
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9.3. CORELATIA DINTRE SOLUBILITATE $1 PRODUS DE SOLUBILITATE

Pentru a stabili relatia intre solubilitate si produsul de solubilitate se fac urmatoarele
observatji:
- daca se dizolva 1 mol-gram de substantd MmNn intr-un litru de solutie, se vor
forma (m + n) ioni-gram.
- daca se dizolva ,S” moli substanta MmNn intr-un litru de solutie, in solutie exista
(m + n)-S ioni-gram, deci m-S + n-S ioni-gram.

[M™] = m-S; [N™] = n-S; Ps = [M™]™ - [N™]" = m™ - n" - S(™0),

gmem _ Py

m™.-n"

S = (m+n) PS
\m™. n"

Relatia leaga solubilitatea de produsul de solubilitate.

Daca se cunoaste solubilitatea ,S” a unui electrolit, se poate calcula produsul de
solubilitate Ps al acestuia si invers, daca se cunoaste valoarea produsului de solubilitate,
se pot calcula concentratiile diferitilor ioni ai electrolitului in solutia sa saturata, precum si
solubilitatea substantelor studiate.

Solubilitatea este cu atat mai mica cu cat produsul de solubilitate este mai mic si cu
cat precipitatul este mai insolubil.

Produsul de solubilitat este o constanta foarte utila in alegerea agentilor de
precipitare. Cand se urmareste ca o precipitare sa fie completa, se alege agentul de
precipitare astfel incat sa rezulte compusi greu solubili cu produsul de solubilitate cel mai
mic.

ntre solubilitate si produsul de solubilitate existd o permanenta corelatie functie de
tipul si natura electrolitului discutat.

Din acest tip de electroliti greu solubili, cu largi aplicatii analitice, dam urmatoarele
exemple: AgX (X = CI, Br, I, CN, SCN°); MCOz (M?* = Ca?*, Sr¥*, Ba?*); MC204 (M?* =
Ca?*, Sr?*, Ba?*); MSO4 (M?* = Ba?*, Pb?*); MCrO4 (M?* = Ba?*, Pb?*, Hg?*); MS (M?* =
Co?*, Ni?*, Fe?*, Zn?*, Mn?*, Hg?*, Pb?*, Cu?*, Cd?*, Sn?*); MPO4 (M3* = Bi®*), KCIO4 etc.

9.4. FACTORII CARE INFLUENTEAZA O PRECIPITARE COMPLETA

Echilibrele de precipitare sunt echilibre care se realizeaza in sisteme heterogene,
constituite din doua faze (una solida si una lichida). Cu alte cuvinte urmarim in mod

distinctiv factorii care actioneaza in faza solida si factori care actioneaza in faza lichida.
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9.4.1. FACTORII CARE ACTIONEAZA iN FAZA SOLIDA

Dintre principalii factori care actioneaza in faza solida amintim: polimorfismul,

hidratarea, reactia chimica, dimensiunea particulelor precipitatului.

Polimorfismul
Reprezinta proprietatea unor substante de a cristaliza in mai multe forme, unele
mai insolubile si deci mai stabile, altele mai solubile si deci mai instabile.

Exemplu: Carbonatul de calciu se afla in natura sub doua forme de cristalizare:

- calcit — care cristalizeaza in sistem trigonal, iar la 60°C are solubilitatea S
0,028 g/L;
- aragonit — care cristalizeaza in sistem cubic, iar la la 60°C are solubilitatea S
0,041 g/L;
Daca se urmareste precipitarea azotatului de calciu cu carbonat de sodiu:
(Ca?* + 2 NO3) + (2 Na* + CO3?) —» CaCOs{ + 2 (Na* + NO3)

atunci ar fi normal sa se obtind forma mai insolubild, deci calcitul. In practici se constata
ca daca solutia contine impuritati (ioni de strontiu, bariu, plumb) atunci nu mai apare

calcitul ci aragonitul. Abia dupa cateva ore aragonitul se dizolva si apare calcitul.

Hidratarea substantelor

In chimia analiticd intalnim adesea saruri anhidre si saruri hidratate (CrCls-6H20:;
NH4Fe(S0a4)2:12H20; CaS04:2H20.

De obicei formele hidratate sunt mai solubile decat formele anhidre
corespunzatoare.

In functie de temperatura se pot constata uneori anomalii de comportament. Astfel,
sulfatul de calciu anhidru este mai solubil in apa in stare anhidra decéat in stare hidratata,

la temperaturi mai mici de 42°C. Peste aceasta temperatura solubilitatea se inverseaza.

Reactia chimica
In cazul in care se urméreste precipitarea Au(lll) ca hidroxid:
Au¥* + 3 HO" — Au(OH)s 4
« _ [AuIHO
[Au(OH);]

Se observa ca in conformitate cu ecuatia, daca se urmareste precipitarea totala, ar
fi indicat s& se adauge in exces anioni HO". n realitate, daca peste precipitat se adauga

hidroxid de sodiu, se produce solubilizarea acestuia cu formare a complecsilor solubili:
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AU(OH)s + (Na* + HO) — Na* + [Au(OH)4]
Au(OH)3 + 2 (Na* + HO) —> 2 Na* + [Au(OH)s]2.

Dimensiunea particulelor de precipitat

Experimental s-a constatat ca exista diferente de solubilitate intre particulele mici si
mari: cu cat particulele unui precipitat sunt mai mici, cu atat au o solubilitate mai mare.
Acest lucru se poate explica prin interactiunile care au loc la suprafata de separare intre

precipitat si lichid. Suprafata scade cu cresterea dimensiunilor cristalelor.

9.4.2. FACTORII CARE ACTIONEAZA iN FAZA LICHIDA

Dintre principalii factori care actioneaza in faza lichida amintim: ionul comun, efectul
de sare (sau taria ionica), pH-ul (sau aciditatea), agentii de complexare, solventul.

Influenta ionului comun

Atunci cand se urmareste precipitarea cantitativa a unui ion, agentul de precipitare
se adauga in exces. Aceasta datorita faptului ca odata cu cresterea concentratiei ionului
comun in solutie scade solubilitatea precipitatului.

Expresii valabile pentru cazul in care anionul si cationul sunt introdusi in solutie Tn

cantitati echivalente sunt:

m-M™ + n-N™ < MmNn
Ps = [Mn+]m.[Nm-]n = mm-nn-S(m+n)

gmem _ Py

m™.n"

S = (m+n) Ps
\m™.n"

Daca se precipita din solutie ioni metalici cu exces de anioni, atunci solubilitatea

precipitatului scade si aceasta solubilitate se calculeaza pornind de la expresia produsului
de solubilitate:
Ps = [Mn+]m.[Nm—]n = mm.sm.[Nm—]n_
m P

— S

P

S

Atunci cand cationul este introdus Tn exces:
Ps = [Mn+]m.[Nm-]n - mm.Sm.[Nm-]n_
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P

n S

= r.In .[Mm-]m
Sepl— 5
n" ‘[Mn+]m

Efectul de sare sau taria ionica este datorata ionilor necomuni, adica ionilor straini

Influenta efectului de sare

de precipitat sau inerti. Ea conduce la cresterea solubilitatii electrolitilor greu solubili si
anume intr-o masura cu atadt mai mare cu cat este mai mare concentratia si sarcina
acestor ioni.

De exemplu, daca se adauga ioni straini la solutia saturata provenita de la o sare
de tip MN, care se afla in echilibru cu precipitatul sau, atunci taria ionica p a solutiei va
creste si in consecinta f+ si f- vor scddea. Valoarea produsului de solubilitate functie de
activitati Pa, trebuie sa raména constanta la o temperatura data si se deduce conform
expresiei:

P, =[MPJIN""]-f, -f_ =[MP"]IN"] £

P

a

TR f f2

Ins& micsorandu-se termenii f+f., adica patratul coeficientului de activitate mediu f:2,
trebuie - in mod obligatori - ca produsul concentratiilor [MP*]-[NP-] sa creasca, pentru ca Pa
sa ramana cu valoare neschimbata. De aceea este nevoie sa se dizolve o noua cantitate
de precipitat si in consecinta efectul ionilor straini se manifesta prin marirea solubilitatii
precipitatelor.

Pentru un precipitat de tip MmNn aplicdnd relatia care defineste produsul de

solubilitate in functie de activitate si respectiv de taria ionica, se obtine:
Pa — [Mn+]m[Nm—]n . f:ﬂ . f_n — [Mn+]m[Nm—]n . fiern’

de unde: M- N" T = 2 —p

T gm+n
f

Deci, in cazul oricarei formule de calculare a solubilitati sau a produsului de
solubilitate, pentru a evidentia efectul ionilor necomuni necesita corectarea concentratiilor
cu coeficientii de activitate, mai ales pentru acei electroliti de solubilitate medie si, pentru
cei cu solubilitate peste 102 moli/L.

Efectul de sare sau efectul salin trebuie luat in consideratie, mai ales, la
determinarea unui anumit ion dintr-o solutie, care contine cantitati mari de electroliti

puternic disociati. Astfel de situatii apar in mod frecvent la analiza produsilor naturali sau
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sintetici, precum si atunci cand se folosesc cantitati mari de reactanti, in anumite stadii sau
etape de analiza, si apoi trebuie create conditiile unei precipitari.

Din cele de mai sus rezulta ca, in general, solubilitatea electrolitilor greu solubili
scade cu cresterea concentratiei ionilor comuni gi creste odata cu marirea concentratiilor
ionilor necomuni. Tnsa, se evitd adaugarea unei mari cantitdti de ioni comuni la o
precipitare si din cauza ca alaturi de ei se introduc in sistem si ioni necomuni care produc
efecte contrare. Totusi, aceste influente sunt depasite de efectele ionilor comuni, daca se
respecta anumite conditii de lucru bine determinate.

Influenta pH-ului

Aciditatea solutiei sau pH-ul are o influenta deosebita in cazul precipitarii sarurilor
acizilor slabi sau in cazul precipitarii amfolitilor, dar are o influenta nesemnificativa in cazul
precipitarii sarilor acizilor tari.

Exemplu:

A. In cazul precipitarii hidroxizilor cu caracter amfoter, se formeaza precipitate care
pot disocia atat ca acizi cat si ca baze. Pentru a deduce corelatia dintre solubilitatea unui
hidroxid amfoter si pH-ul solutiei se considera compusul simplu de forma MOH, care poate

functiona fie ca acid, fie ca baza si la care pot interveni echilibrele:

MOH < MO™ + H*: MOH & M* + OH-
k - [MOT]HT]. k. - MIOHT]

® [MOH] " [MOH]
P, =[MO J[H']; P, =[M'JJOH].

Solubilitatea S, va fi data de relatia:

K [H]

S:[MOH]+[M+]+[M0]=[WH]-[1+LW+ K, ]

In foarte multe cazuri solubilitatea [MOH] este foarte mica si neglijabild in raport cu

[MO] respectiv [M*] si deci, solubilitatea acestui hidroxid se poate considera egala cu
suma concentratiilor ionilor existenti in solutie.

Adica:

PS PS
S = [M*] + [MO] = =
[HO™] [H']
Inlocuind cele doua concentratii prin valorile deduse din produsele de solubilitate, si
tinand cont ca pH = - Ig [H*] adica [H*] = 10" atunci obtinem:
S = Pe. 10" + P, -10°;
K 1

w
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Deoarece ne intereseaza precipitarea hidroxizilor cu caracter amfoter si nu
disocierea ca acid, inseamna ca putem neglija termenul al doilea, caz in care relatia
devine:

PS
S=-=.10".
K

Generalizand cele de mai sus, pentru compusi de tipul M(OH)n obtinem relatja:
M(OH)n & M™ +n HO
M(OH)n < MO™ + n H*
P, =[M™]HO]"; P, =[MO,"JH']".
P, P,HT P

n n- PS S S PS —npH npH
S=[M"]+[MO; ]= 2 L - == 100"+ P, 2107
[OHT]"  [H'] Kv  [HT Ky

Deoarece ne intereseaza precipitarea hidroxizilor cu caracter amfoter si nu
disocierea ca acid, inseamna ca putem neglija termenul al doilea, caz in care relatia
devine:

S= ::% .10~
W

Aceasta relatie este utilizata pentru calcularea pH-ului de precipitare a hidroxizilor
cu caracter amfoter.

B. Influenta pH-ului asupra formarii sau dizolvarii precipitatelor de saruri, provenite
de la acizii slabi, depinde de valoarea produselor de solubilitate ale sarurilor respective, de
constantele de disociere ale acizilor slabi respectivi (K1, Ko, ...... , Kn) si de concentratiile in
ioni de hidrogen ale mediilor de lucru.

In cazul unui echilibru simplu de precipitare:

(M* + N)iichia <> (MN)solid
P=MINT  S=M]=—>—.
[N ]echilibru

Daca in solutia acestui echilibru se adauga acid tare (respectiv protoni), anionul N-

provenind de la un acid slab, se vor protona si va rezulta un al doilea echilibru de

protonare.
H*+ N < HN
Ka — [H+][N7]echilibru ’ [HN]ech'I'br — [H+][N7]echilibru ’
[HN]echiIibru Ka
HINT...
[N]echilibru = [N ]initial - [HN]echilibru = S - [][Kw ;

a

187



CHIMIE ANALITICA - Editie revizuita

S P N
[N Techiiors = W = gs ; S=|P (l+ [H ]J .
1+

a

Pentru acizi foarte slabi disocierea este practic inexistenta si atunici:

+ —pH
H]. §_ [p 10

s=|P
* K

* K

a a

In cazul sarurilor de tip MmNn relatia care insumeaza toate cele de mai sus, va fi de

forma:

P 10" 107" 10°¥H 10"+ "
S =mm s 1+ + + +....+
mmnn Kal KalKaZ KalKaZKaS KalKaZKa3""Kan

Deci, solubilitatea sarurilor provenite de la acizi slabi este cu atat mai mare cu cat
produsul de solubilitate este mai mare, cu cat [H*] este mai mare si cu cat constantele de
aciditate sunt mai mici.

Cand nu se urmareste o foarte mare precizie in determinarea pH-ului optim de

precipitare se poate utiliza urmatoarea relatie simplificata:

S = mn Ps [H ] , respectiv:
m™-n" | K, K, - K K

S=mmn P 10" n
m™-n" (K, -K, ... oK, K,

Influenta solventului

In general multe precipitate au solubilitate mare in solventi cu constanta dielectricd
mare, asa cum este apa. Totusi solubilitatea acestor substante poate sa scada daca la
solutia apoasa se adauga solvent cu constanta dielectrica mica, asa cum sunt solventii
organici.

Asa se explica faptul ca sulfatul de plumb si sulfatul de calciu se separa in mod
cantitativ din sisteme care contin 20% si respectiv 50% alcool etilic.

Majoritatea substantelor anorganice devin mult mai insolubile daca se adauga la
solutia lor apoasa si saturata un solvent organic ca: alcool etilic, alcool metilic, acetona,
dioxan etc. Acest fenomen se explica prin micsorarea constantei dielectrice a mediului,
care atrage dupa sine combinarea mai rapida a ionilor din sistem.

Influenta agentilor de complexare

Sa consideram o reactie de precipitare generala, de forma:

m M™ + n N™ < MmNn

Daca in solutie se adauga un agent de complexare (un ligand A), capabil sa
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formeze cu ionii metalului M™ combinatii complexe stabile, atunci solubilitatea

precipitatului creste.

M+ A - MA1
[MA.] .
1= ; MA,]1=8B,[M][A
B VA [MA,]=B,[M][A]
M+2A< MA2
[MA,] . 2
2 = 5 MA,]=B, Al
B VA [MA,]=8,[MIA
M+ 3 A< MAs
CIMAL L 1 i
o=y s’ MAI=B:IMIA
M+nA < MAn
CIMAL L e
Bn MIA" [MA,]1=B,M[A

Mlowa = [M +[MA] +[MA,]... +[MA ] = [M]- (1+[AIB, +[A?B, +... +[AI"B,) = [M - W
Pentru complexul considerat:
P, =M™ [N]"

P, - " = [MIGNI" = (mS)™ - (nS)"

S = m+n PS pm
m™n"

Daca complecsii formati intre ionul metalic si ligandul A sunt instabili, atunci
constantele de formare B1, B2, B3, .... Bn, au valoare mica, intreaga suma vy tinde catre

unitate, iar solubilitatea se calculeaza cu relatia cunoscuta.

9.4.3. INFLUENTA ALTOR FACTORII
ASUPRA ECHILIBRELOR DE PRECIPITARE

Influenta temperaturii

Pentru orice reactie cu formare de compusi greu solubili, cantitatea precipitata este
determinata si de valoarea produsului de solubilitate. Acest produs este constant numai
daca temperatura raméane neschimbata, deoarece odata cu schimbarea temperaturii se
modifica si Ps. Totusi, precipitarile se efectueaza, de obicei, la cald pentru a se obfine
precipitate mai cristaline, mai pure, mai usor filtrabile, mai usor de spalat, precum si
evitarea formarii de solutii coloidale. Deoarece ridicarea temperaturii T, duce la cresterea

solubilitatii sarii, mentionam ca exista un numar mare de reacitii de precipitare pentru care
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solubilitatea, intr-un anumit interval de temperatura, creste relativ putin si deci, efectul sau
intr-o prima aproximatie se poate neglija. Exista si un grup destul de numeros de compusi,
pentru care solubilitatea precipitatelor respective creste in mod considerabil cu
temperatura si in asemenea cazuri precipitarea, filtrarea sau spalarea precipitatelor se va

face la rece.

Influenta timpului

Timpul t, de asemenea, exercitd influente apreciabile asupra precipitatelor. in mod
general se constata ca pentru toate precipitarile este necesar un anumit timp, in vederea
formarii, cresterii sau aglomerarii particulelor, precum si in vederea sudarii sau cimentarii
lor reciproce. Acest interval de timp optim se stabileste in mod experimental si variaza, de
regula, de la cateva minute la catva ore. Prin marirea exagerata a procesului de invechire
sau de Tmbatranire a precipitatelor, unele devin mai insolubile. Cresterea insolubilitatii
functie de timp conduce si la o serie de concluzii eronate, motiv pentru care se recomanda
a nu se lasa precipitatele neanalizate mai multe zile. Procesul de invechire al precipitatelor
se accentueaza si mai mult daca intervin si alti factori ca: influenta temperaturii

(imbatranirea termica), transformarile succesive in compusi stabili etc.

Influenta luminii

Sunt numeroase exemple de precipitate (halogenuri de argint etc.) sau de agenti de
precipitare (azotatul de argint etc.) care se descompun sub influenta luminii, motiv pentru
care se iau anumite precautii de lucru, precum si conservarea lor la intuneric sau in vase

speciale.

Influenta presiunii
Solubilitatea multor substante descreste cu cresterea presiunii. S-a mai constatat
ca efectul presiunilor moderate asupra solubilitatii substantelor solide este foarte mic si

deci, neglijabil.
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